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A  vant-propos 


Cet  ouvrage  est  conforme  aux  programmes  de  la  classe  de  premiere  annee  de  «  Physique, 
Chimie  et  Sciences  de  l'lngenieur  »  (PCSI).  Les  huit  premiers  chapitres  presentent  les  notions 
qui  doivent  etre  etudiees  en  premiere  partie. 

Tous  les  chapitres  sont  construits  sur  le  meme  plan  : 

•  Le  cours  expose  de  fafon  claire  les  differents  points  du  programme.  De  nombreux  exem- 
ples  et  des  applications  permettent  une  approche  concrete  et  attrayante  des  diverses  notions 
abordees.  Chaque  fois  que  le  programme  le  suggere,  les  concepts  etudies  sont  abordes  a  l'ai- 
de  d'une  presentation  de  type  TP  -  cours.  Les  resultats  a  retenir  sont  bien  mis  en  evidence  et 
sont  repris  en  fin  de  chapitre  dans  une  rubrique  intitulee  Ce  Qu'il  Faut  Retenir  (C.Q.F.R.). 

•  Les  exercices,  nombreux  et  varies,  permettent  une  evaluation  progressive  et  approfondie 
des  connaissances  et  capacites.  Souvent  extraits  d'  epreuves  de  concours,  ils  sont  classes  en 
trois  rubriques  permettant  de  tester  la  comprehension  du  cours  et  la  solidite  des  connaissances 
acquises.  Des  exercices  en  rapport  avec  les  travaux  pratiques  sont  regulierement  proposes  afin 
d'aider  plus  particulierement  les  eleves  dans  la  preparation  de  leurs  oraux. 

L'ouvrage  se  termine  par  : 

—  les  corriges  detailles  de  tous  les  exercices  ; 

—  des  annexes,  apportant  les  complements  indispensables  a  la  realisation  des  le  debut  de  l'an- 
nee  de  travaux  pratiques  utilisant  la  spectrophotometrie,  la  conductimetrie,  la  potentiome- 
trie  et  la  pH-metrie.  D'autres  sont  consacrees  a  la  nomenclature  en  Chimie  inorganique  et 
organique,  a  des  tables  de  constantes  et  a  une  presentation  de  la  spectroscopie  infrarouge 
utilisee  dans  le  cours  de  Chimie  Organique  et  en  travaux  pratiques. 

—  un  index  tres  complet  termine  ce  livre. 

En  ecrivant  ce  livre,  nous  avons  souhaite  realiser  un  ouvrage  agreable,  clair  et  attrayant,  qui, 
nous  f  esperons,  permettra  a  de  nombreux  etudiants  d’apprecier  la  Chimie,  de  preparer  avec 
succes  les  concours  et  saura  susciter  chez  certains  une  vocation  de  chimistes.  Nous  serions  tres 
heureux  d’  avoir  atteint  ces  objectifs. 

Nous  acceptons  bien  volontiers  les  suggestions,  remarques  et  critiques  de  nos  collegues  et  de 
leurs  etudiants;  par  avance  nous  les  en  remercions. 


Les  auteurs 


Hachette  Livre  -  H  Prepo  I  Chimie,  /re  onnee,  PCS/  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


OMMAIRE 


d  Classification  periodique  des  elements 

d  Architecture  moleculaire .  34 

d  Vitesses  de  reaction .  67 

d  Cinetique  des  reactions  complexes .  100 

d  Mecanismes  reactionnels  en  cinetique  homogene  125 

d  Stereochimie  des  molecules  organiques .  163 

d  Reactivite  de  la  double  liaison  carbone-carbone .  204 

d  Organomagnesiens  mixtes .  234 

Cl  Modele  quantique  de  I'atome .  261 

d  Structure  electronique  des  molecules  .  296 

CD  Interactions  de  faible  energie  .  329 

CO  Composes  a  liaison  carbone-halogene  .  351 

CO  Composes  a  liaison  simple  carbone-azote  .  387 

CO  Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene  403 

CO  Applications  du  premier  principe  a  la  chimie  437 

CO  Equilibres  acido-basiques .  478 

CO  Equilibres  de  complexation  .  523 

Cm  Equilibres  de  precipitation .  549 

CO  Equilibres  d'oxydoreduction .  574 

Corrige  des  exercices  .  607 

Annexes  .  655 

Programmes  .  682 

index .  685 


© 


Classification 
periodique 
des  elements 


iiliilMiM 


•  Connaitre  les  quatre  nombres 
quantiques  permettant  de  decrire 
l’etat  d’un  electron. 


INTRODUCTION  y 


•  Savoir  que  l’energie  d’un  atome 
est  quantifiee  et  que  les  niveaux 
d’energie  correspondants  peuvent 
etre  degeneres. 

•  Savoir  determiner  la  configuration 
electronique  d’un  atome  et  de  ses 
ions  dans  leur  etat  fondamental 
en  appliquant  le  principe  de  Pauli 
et  les  regies  de  Klechkowski  et 
Hund. 

•  Comprendre  et  connaitre  la  struc¬ 
ture  de  la  classification  periodique. 

•  Savoir  definir  l’energie  d’ionisa- 
tion  d’un  atome,  l’affinite  elec¬ 
tronique  d’un  atome  et 
l’electronegativite  de  Mulliken 
d’un  element. 

•  Savoir  interpreter  l’evolution  de 
ces  grandeurs  au  sein  de  la  classi¬ 
fication  periodique. 


•  Notion  d’ element  chimique. 

•  Quantification  des  echanges 
d’energie  electronique  ( cf.  Term. 

S). 

•  Quantification  des  niveaux  d’ener¬ 
gie  d’un  atome(c/f  Term.  S). 

•  Interpretation  des  spectres  de  raies 
(. cf.  Term.  5). 


Za  decouverte  de  la  structure  de  I’atome  au  debut  du 
vingtieme  siecle  a  marque  une  grande  etape  dans 
I’avancee  des  connaissances. 

Cependant,  de  nombreux  phenomenes  mis  en  evidence 
et  demeurant  sans  interpretation  tels  que  les  spectres 
d’emission  des  atomes,  I’effet  Compton,  I’effet 
Zeeman, . . .  ont  conduit  les physiciens  et  chimistes  du  ving¬ 
tieme  siecle  a  abandonner  le  modele  classique  de  la  meca- 
nique  newtonienne  en  particulier  et  a  introduire  un 
nouveau  modele :  la  mecanique  quantique. 

La  mecanique  quantique  se  revele  indispensable  pour 
decrire  les  phenomenes  qui  se  produisent  a  I’echelle 
submicroscopique,  cest-a-dire  au  niveau  des  noyaux 
atomiques,  des  atomes,  des  molecules, . . . 

Elle  a  permis  une  interpretation  et  une  comprehension 
nouvelles  de  la  classification  periodique  etablie  par 
le  chimiste  russe  D.  Mendeleiev  au  xixe  siecle  apres 
collecte  et  analyse  d’un  tres  grand  nombre  de  donnees 
experimentales. 
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Classification  periodique  des  elements 


Mb  Quantification  de  I'energie  d'un  atome 

1.1  •  Interactions  matiere  -  rayonnement 

La  quantification  de  I’energie  a  ete  introduite  en  1900  par  M.  Planck  pour  inter¬ 
preter  le  rayonnement  emis  par  des  corps  lorsqu’ils  sont  chauffes  a  temperature 
uniforme*  1  :  il  a  postule  que  les  echanges  d’energie  entre  la  matiere  et  un  rayon¬ 
nement  monochromatique  de  frequence  v  ne  peuvent  se  faire  que  par  quantites 
finies  d’energie  appelees  quanta. 

Un  quantum  d’energie  correspond  a  la  plus  petite  energie  qui  peut  etre  echangee. 
Pour  un  rayonnement  de  frequence  v,  cette  energie  a  pour  valeur  : 

e  =  h .  v 

En  1905,  pour  interpreter  l’effet  photoelectrique***',  A.  Einstein  a  extrapole  le 
concept  de  Planck  en  considerant  qu’un  rayonnement  monochromatique  de 
frequence  nest  constitue  de  particules  appelees  photons. 

Un  photon  est  une  particule  de  masse  nulle. 

L’energie  e  de  chaque  photon  de  frequence  v  vaut : 

e=  h.v 


(**)  Les  metaux  peuvent  emettre  des 
electrons  lorsqu’ils  sont  irradies  par  des 
rayonnements  de  frequence  appropriee. 

> _  _ > 


h  est  la  constante  de  Planck  : 
/i  =  6,626.10-34J.s 


(*)  Le  modele  est  appele  corps  noir  :  a 
temperature  constante,  un  corps  noir  est 
suppose  absorber  toutes  les  radiations 
qu’il  emet. 

V _ 


1.2  •  Spectre  des  atomes 

1.2.1.  Obtention  du  spectre  de  I'atome  d'hydrogene 

Un  tube  a  decharge  est  un  tube  de  verre  muni  a  ses  extremites  de  deux  electrodes 
metalliques  et  qui  contient  un  gaz  sous  faible  pression  (dans  le  cas  considere,  il 
s’agit  de  dihydrogene  a  une  pression  proche  de  1,5  mbar). 

Lorsqu’on  applique  une  tension  elevee,  de  l’ordre  de  quelques  centaines  de  volts, 
entre  ses  electrodes,  un  courant  forme  d’ions  et  d’electrons  traverse  le  tube  qui 
devient  luminescent. 

Des  chocs  inelastiques  se  produisent  entre  ces  particules  et  les  molecules  de  dihy¬ 
drogene  :  certaines  de  ces  molecules  vont  se  dissocier  en  atomes  d’hydrogene.  Ces 
atomes  sont  excites  lors  des  collisions  et  vont  se  desexciter  en  emettant  des  radia¬ 
tions  electromagnetiques.  L’ analyse,  par  un  prisme  ou  un  reseau,  du  rayonnement 
emis  permet  d’obtenir  le  spectre  d’emission  de  I’atome  d'hydrogene  (doc.  1) 
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1.2.2.  Spectre  de  I'atome  d'hydrogene  et  des  autres  atomes 

Le  spectre  d’emission  obtenu  pour  I’atome  d’hydrogene  est  discontinu  :  c’est  un 
spectre  de  raies.  Les  frequences  des  radiations  monochromatiques  emises  ne  peu¬ 
vent  prendre  que  certaines  valeurs  ;  elles  sont  quantifiees. 


Doc.  1  Spectre  de  I’atome  d’hy¬ 
drogene  au  voisinage  du  domaine 
visible. 
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Comme  l’atome  d 'hydrogene,  les  atomes  des  autres  elements  chimiques  ont  un 
spectre  d’emission  constitue  de  raies.  Ces  spectres  sont  caracteristiques  et  permet- 
tent  d’identifier  ces  atomes  (doc.  2). 

1.3  •  La  physique  quantique 


X  (nm) 

Doc.  2  Spectres  d’emission  de  dif- 
ferents  atomes. 

Le  spectre  d’emission  (ou  d’ab- 
sorption)  des  atomes  d’un  element 
est  toujours  constitue  des  memes 
raies  :  il  est  caracteristique  de  cet  ele¬ 
ment  :  (a)  helium  ;  (b)  mercure. 


^interpretation  des  spectres  d’emission  des  atomes  des  differents  elements  chi¬ 
miques  n’a  pu  etre  faite  a  l’aide  de  la  mecanique  newtonienne.  Un  nouveau  modele 
de  description  de  la  matiere  s’est  alors  avere  necessaire  :  la  mecanique  quantique. 
Les  principaux  resultats  de  cette  theorie  seront  presentes  au  chapitre  9. 

Dans  ce  chapitre,  nous  nous  limiterons  a  une  approche  energetique. 

E)  Quantification  de  I'energie 


L’etat  d’un  electron  est  decrit  par  le 

quadruplet : 

(«,  ni(,  ms) 

\ _ _ _ / 


2.1  •  Les  nombres  quantiques 

En  mecanique  quantique,  l’etat  d’un  electron  d’un  atome  peut  etre  decrit  a 
l’aide  de  quatre  nombres  dits  quantiques  et  notes  :  n,  /,  m/tX  ms. 

•  it  est  appele  nombre  quantique  principal.  C’est  un  nombre  entier  positif  : 

n  G  N* 

•  ( est  appele  nombre  quantique  secondaire  ou  azimutal.  C’est  un  nombre 
entier  positif  ou  nul  inferieur  ou  egal  a  n  - 1 : 

/GN  0  =£  «  -  1 

•  m{  est  appele  nombre  quantique  magnetique.  C’est  un  entier  relatif 
compris  entre  -  €  et  +  €  : 

ffl/GZ  »!/=£  +  / 

•  ms  est  appele  nombre  quantique  magnetique  de  spin.  Pour  un  electron, 
ms  peut  prendre  deux  valeurs  seulement : 

/n  =  + 1  ou  m.  =  -  — 

*  2  2 


2.2  •  Niveaux  d'energie  des  electrons  dans  un  atome 


(*)  En  l’absence  de  champ  electrique  ou 
magnetique. 

V _ 


f  \ 

L’ observation  d’un  spectre  de  rates  s’ex- 

plique  par  le  fait  que  l’energie  de  l’atome 
est  quantifiee,  c’est-a-dire  qu’elle  ne  peut 
prendre  que  certaines  valeurs. 

V _ / 
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4 
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5 

P 

d 

/ 

8 

Doc.  3  Les  notations  s,  p,  d,fe t  g 
sont  d’origine  spectroscopique. 


L’energie  d’un  electron  d’un  atome  ne  peut  prendre  que  certaines  valeurs  bien 
determinees :  cette  energie  est  quantifiee. 

Ces  valeurs  ne  dependent  que  du  nombre  quantique  principal  n  et  du  nombre 
quantique  secondaire  fl*\ 

L’energie  d’un  atome  est  egale  a  la  somme  des  energies  de  ses  differents 
electrons  :  elle  est  done  quantifiee. 

Les  electrons  d’un  atome  se  repartissent  sur  des  niveaux  d’energie. 

Un  niveau  d’energie  est  caracterise  par  un  doublet  (n,  -f). 

Ces  niveaux  sont  traditionnellement  reperes  par  des  notations  systematiques  (doc.  3). 
Ainsi : 

-  le  niveau  ns  correspond  au  doublet  (n,  0) ; 

-  le  niveau  np  correspond  au  doublet  (n.  1) ; 

-  le  niveau  nd  correspond  au  doublet  (n.  2) ; 

-  le  niveau  nf  correspond  au  doublet  (n,  3). 
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Classification  periodique  des  elements 


(*)  Nous  etudierons  au  chapitre  9  ces 
orbitales  atomiques,  souvent  notees  O.A., 
parfois  representees  par  des  cases  quan- 
tiques. 

v _ / 


E  A 


— -f -  niveau  denergie 

orbital  aire 

Doc.  4  L’ electron  est  represente  par 
une  fleche  orientee  : 

-  vers  le  haut  pour  ms  -  +  1/2  ; 

-  vers  le  bas  pour  ms=-  1/2. 


Cependant,  si  on  considere  le  niveau  2 p  defini  par  n  =  2  et  £  =  1,  on  peut  envisa- 
ger  trois  valeurs  differentes  pour  -  1,0,  1.  Les  trois  triplets  (n,  £,  m £)  corres- 
pondants,  soit  (2, 1, 1),  (2, 1, 0)  et  ( 2, 1,  -  1),  caracterisent  trois  orbitales  atomiques'"'* 
d’egale  energie. 

Lorsqu’a  un  meme  niveau  d’energie  correspondent  plusieurs  orbitales 
atomiques,  ce  niveau  d’energie  est  dit  degenere. 

Ainsi,  le  niveau  2 p  est  trois  fois  degenere. 

L’etat  d’un  electron  dans  un  atome  est  done  decrit  par  une  orbitale,  associee  a  un 
niveau  d’energie  orbitalaire,  et  par  un  etat  de  spin,  correspondant  a  l’une  des  deux 
valeurs  possibles  du  nombre  quantique  magnetique  de  spin.  On  peut  dire  alors  que 
l’electron  «  occupe  »  le  niveau  d’energie  orbitalaire  ;  on  le  represente  schemati- 
quement  (doc.  4). 

^ }Pour  s’entrainer  :  ex.  1  et  2  ) 


~  •  ~ “  :  ~  \ 

L  energie  cinetique  acquise  par  un  elec¬ 
tron,  de  charge  -  e  =  -  1,60 .10“ 19  C, 
accelere  par  une  difference  de  potentiel 
de  1 ,00  V,  est  egale  a  1 ,00  electronvolt 
(1,00  eV)  avec  : 

1,00  eV  =  1,60.10-19  J 
v _ _ _ / 


nombre 
quantique  principal 


£(eV) 


Doc.  5  Diagramme  energetique 
pour  un  atome  d’hydrogene. 


E  a 


E 


n 


■4— 

desexcitation  et 
emission  d’un 
photon  de  longueur 
d’onde  X. 


E 


n' 


> ' 


Doc.  6  Desexcitation  de  F  atome 
d’hydrogene.  L’ energie  se  conserve 
au  cours  du  processus  :  En  =  En’  +  e. 


2.3  •  Diagramme  energetique 

Le  diagramme  energetique  est  constitue  par  la  representation  des  differents  niveaux 
d’energie  des  electrons  dans  l’atome  classes  par  ordre  croissant  d’energie. 

L’etat  de  plus  basse  energie  de  l’atome  est  son  etat  fondamental ;  e’est  l’etat 
le  plus  stable.  Les  etats  d’energie  superieure  sont  dits  excites. 

La  representation  energetique  de  l’atome  consiste  a  figurer  les  niveaux  d’energie 
orbitalaire  et  les  electrons  qui  les  occupent. 

2.3.1.  Cas  de  I'atome  d'hydrogene 

Dans  le  cas  particulier  de  l’atome  d’hydrogene,  constitue  d’un  noyau  etd’un 
electron  unique,  les  differents  niveaux  d’energie  electronique  de  I’atome  ne 
dependent  que  du  nombre  quantique  principal  n. 

Le  niveau  de  reference,  egal  a  0,  correspond  a  I’atome  d’hydrogene  ionise  :  pro¬ 
ton  et  electron  immobiles,  mais  separes  par  une  distance  infinie.  Les  niveaux  d’ener¬ 
gie  possibles  pour  l’electron  de  l’atome  d’hydrogene  valent  alors : 

En  =  --S-  avec  E  =  13,6  eV 
nz 

Le  document  5  presente  le  diagramme  energetique  de  I’atome  d’hydrogene.  A  la 
valeur  n  du  nombre  quantique  principal  correspondent  n  valeurs  du  nombre  quan¬ 
tique  secondaire  £  (0,  1,...,  n  -  1)  et  a  chaque  valeur  de  £  correspondent  2^+1 
valeurs  du  nombre  quantique  magnetique  nq;  (-£,.. .  ,0,. . .  ,+  £).  En  consequence, 
au  niveau  d’energie  En,  caracterise  par  le  nombre  quantique  principal  n,  corres¬ 
pondent  n  -  orbitales  atomiques  de  triplets  («,  £,  m£)  :  un  niveau  d’energie  En  est 
n 2  fois  degenere. 

Lorsque  l’energie  electronique  de  I’atome  vaut  En  avec  n  >  1,  Felectron  occupe  le 
niveau  d’energie  En  :  il  peut  effectuer  une  transition  vers  un  niveau  d’energie  E„> 
avec  n’  <  n.  Lors  de  cette  transition,  F energie  de  I’atome  diminue  :  on  dit  alors 
qu’il  se  desexcite  (doc.  6). 

La  desexcitation  de  l’atome  du  niveau  En  vers  le  niveau  En-  s’accompagne 
de  l’emission  d’un  photon  d’energie  : 

e  =  En-En, 


Classification  periodique  des  elements 


1 


E 

E„ 


l’absorption  d’un 
photon  d’energie 
En-En'  s’accom- 
pagne  de  l’excita- 
tion  de  P  atome 


Doc.  7  Absorption  d’un  photon. 


Or  e  =  h. 


h.c 


,  la  longueur  d’onde  de  la  radiation  emise  vaut  done  : 


A  = 


h.c 


En-En’ 

Reciproquement,  un  photon  de  cette  energie  peut  etre  absorbe  par  un  atome  d ’hy¬ 
drogene  dont  l’energie  electronique  est  egale  a  £„•.  Son  unique  electron  qui  occu- 
pait  initialement  le  niveau  £„•  effectue  alors  une  transition  vers  le  niveau  En  (doc.  7). 


APPLICATION  1 


Longueur  d'onde  d'une  radiation 


Les  niveaux  d’energie  de  l atome  d’ hydro gene  ont pour 
valeur  en  eV  :  En  =  -  13,6  /  rr. 

Quelle  est  la  longueur  d’onde  de  la  radiation  A  emise 
lors  de  la  desexcitation  du  niveau  £4  vers  le  niveau  Es  ? 
A  quel  domaine  appartient  cette  radiation  ? 

Donne es  :  h  =  6,626 . 10~34  J.s  ; 
c  =  3,00. 108  m.s-1 ;  1,00  eV  =  1,60.  lO^19  J. 

Lors  de  la  desexcitation  du  niveau  £4  vers  le  niveau  £2, 
un  photon  d’energie  e  =  £4  -  £9  est  emis. 


La  longueur  d’onde  de  la  radiation  A  associee  a  ce  pho¬ 
ton  s’en  deduit : 


h.c 


£4- £2 

Soil  numeriquement : 

6.626.1CL34  x  3.00.108 


1,60. 10-19  x  + 


Or: 


:  h  .  V  - 


h.c 

A 


42  22 

A.  =  4,87. 10-7  m  =  487  nm 

La  radiation  correspondante  appartient  a  la  lumiere 
visible  (400  a  800  nm).  Elle  est  de  couleur  bleue. 


1  \  energie 


3 P 


3s 


2 P 


2s 


Is 


Doc.  8  L’ordre  des  energies  des  cinq 
premieres  sous-couches  est  le  meme 
pour  tous  les  atomes  polyelectro- 
niques. 


j) Pour  s’entrainer  :  ex.  1,  4  et  5  ) 


2.3.2.  Cas  des  autres  atomes  :  atomes  polyelectroniques 

Pour  les  atomes  polyelectroniques,  e’est-a-dire  possedant  plus  d’un  electron,  les 
niveaux  d’energie  dependent  de  n  et  de  (.  (doc.  8). 

On  retrouve  la  notion  de  couche  electronique  utilisee  dans  l’enseignement  secon- 
daire.  Une  couche  est  definie  par  le  nombre  quantique  principal  n  et  elle  est  desi¬ 
gnee  par  une  lettre  majuscule  K ,  £,  M,  N,  (doc.  9). 

Le  tenne  de  sous-couche  designe  un  niveau  d’energie  (n,  E). 

Ainsi,  la  couche  L  correspondant  a  n  =  2  est  constitute  des  deux  sous-couches  2s 
et  2 p.  Chaque  sous-couche  comprend  une  ou  plusieurs  orbitales  atomiques,  une  par 
valeur  de  n\f  possible. 

Lorsqu’un  electron  d’energie  £„  /  se  desexcite  vers  le  niveau  £„•  /’ ,  il  y  a  emis¬ 
sion  d’un  photon  d’energie  e  : 


'■En,t-En\ 


Avec  e  =  h .  v  = 


h.c 


n 

1 

2 

3 

4 

couche 

K 

L 

M 

N 

,  la  longueur  d’onde  de  la  radiation  emise  vaut : 


h.c 


En,t-En\ 


Doc.  9  Notation  des  couches  elec- 
troniques.  Ces  notations  sont 
valables  pour  tous  les  atomes,  y  com- 
pris  l’atome  d’hydrogene. 
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3.1  •  Configurations  electroniques 
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Doc.  10  Representation  energetique 
de  la  configuration  Is2.  L’ electron 
de  nornbre  magnetique  de  spin 
m,  =  +  1/2  est  represente  par  une 
fleche  orientee  vers  le  haut,  celui  de 
spin  fflj  =  -  1/2  est  represente  par  une 
fleche  orientee  vers  le  bas. 


Etablir  la  configuration  electronique  d’un  atome,  ou  d’un  ion  monoatomique, 
dans  un  etat  donne  consiste  a  indiquer  la  repartition,  dans  cet  etat,  des  elec¬ 
trons  dans  les  differentes  sous-couches  ou  les  differentes  orbitales  atomiques, 
Is,  2s,  2 p,  3s,...  le  nombre  d’electrons  etant  note  en  exposant. 

Ainsi,  la  notation  Is2  signifie  que  deux  electrons  «  occupent » l’orbitale  atomique  Is. 
Pour  un  atome  ou  un  ion  monoatomique,  il  existe  autant  de  configurations  elec¬ 
troniques  que  d’etats.  On  s’interesse  generalement  a  la  configuration  electronique 
d’un  atome  ou  d’un  ion  monoatomique  dans  son  etat  fondamental,  etat  le  plus  stable. 
Pour  etablir  la  configuration  electronique  d’un  atome  polyelectronique  dans  son 
etat  fondamental,  trois  regies  doivent  etre  appliquees  :  le  principe  de  Pauli,  la  regie 
de  Klechkowski  et  la  regie  de  Hanoi. 

3.2  •  Principe  de  Pauli 


La  couche  M(n  =  3)  peut  contenir  au 
maximum  18  electrons  (2  x  32) : 

-  2  sur  la  sous-couche  3s  ; 

-  6  sur  la  sous-couche  3 p  ; 

-  10  sur  la  sous-couche  3d. 

_ _ _ 

Doc.  1 1  Saturation  de  la  couche  M. 


(*)  La  regie  de  Klechkowski  est  parfois 
appelee  principe  de  construction  (ou  prin¬ 
cipe  de  l’Aufbau). 

v  _ _ _  J 


Doc.  1 2  L’ordre  de  remplissage  est 
etabli  en  suivant  les  fleches  bleues 
tracees  toutes  paralleles  a  celle  joi- 
gnant  2 .p  et  3s,  puis  les  fleches  noires 
tracees  de  fa9on  a  relier  les  extre- 
mites  des  fleches  bleues.  Les  valeurs 
de  (n  +  L )  sont  indiquees  entre  paren¬ 
theses. 


Dans  un  edifice  monoatomique,  deux  electrons  ne  peuvent  pas  avoir  leurs 
quatre  nombres  quantiques  (/;,  €,  m/,  ms)  identiques. 

Ainsi,  deux  electrons  qui  occupent  une  sous-couche  Is  sont  decrits  par  le 
quadruplet  (1,  0,  0,  +  1/2)  pour  Pun  et  (1,  0,  0,  -  1/2)  pour  l’autre. 

Ils  ont  la  meme  energie,  mais  leurs  nombres  magnetiques  de  spin  sont  opposes  ; 
on  dit  que  leurs  spins  sont  antiparalleles  ou  apparies  (doc.  10). 

Une  orbitale  atomique  ne  peut  done  pas  decrire  plus  de  deux  electrons. 

Ainsi,  une  sous-couche  s  peut  contenir  au  plus  deux  electrons,  une  sous-couche  p 
au  plus  six  electrons,  une  sous-couche  d  au  plus  dix  electrons,  une  sous-couche  / 
au  plus  quatorze  electrons. 

Une  sous-couche  qui  contient  le  maximum  d’electrons  qu’il  lui  est  permis  de 
contenir  est  dite  saturee. 

Le  principe  de  Pauli  a  deja  ete  enonce  en  classe  de  Seconde  : 

Chaque  couche  ne  peut  contenir  qu’un  nombre  limite  d’electrons  :  la  couche 
de  numero  n  contient  au  maximum  2 n2  electrons  (doc.  11). 

3.3  •  Regie  de  Klechkowski 

A  l’etat  fondamental,  l’energie  de  l’atome  est  minimale  :  cela  correspond  a  une 
occupation  des  niveaux  d’energie  electronique  les  plus  bas. 

La  regie  de  Klechkowski'  est  une  regie  empirique  qui  permet  de  retrouver  l’ordre 
de  remplissage  des  sous-couches  afin  d’obtenir  la  configuration  electronique  d’un 
atome  dans  son  etat  fondamental. 

Dans  un  atome  polyelectronique,  l’ordre  de  remplissage  des  sous-couches 
(caracterisees  par  les  nombres  quantiques  n  et  €)  est  celui  pour  lequel  la 
somme  (n  +  £)  croit. 

Quand  deux  sous-couches  ont  la  meme  valeur  pour  la  somme  (n  +  £),  la  sous- 
couche  qui  est  occupee  la  premiere  est  celle  dont  le  nombre  quantique  prin¬ 
cipal  n  est  le  plus  petit. 

Le  document  12  indique  un  moyen  mnemotechnique  pour  retrouver  l’ordre  de 
remplissage  des  sous-couches  donne  par  la  regie  de  Klechkowski. 
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Doc.  13  Configuration  electronique 
de  l’helium  a  l’etat  fondamental. 
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b) 

Doc.  14  Pour  l’atome  isole,  ces 
deux  etats  sont  equivalents  ;  on  donne 
le  plus  souvent  la  representation  (a). 


a)  b) 

4 - j-p - 4- 

f—  2„ 

Doc.  15  Etats  (avec  ms  =  +  1/2) 
isoenergetiques  pour  l’atome  de  bore 
isole. 


a)  b) 

44 - 4-4 — 


Doc.  1 6  Differents  etats  correspon- 
dants  a  la  configuration  2p~. 
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4-  4-  4- 
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1 s2  2s 2  2p3 

Doc.  17  Representation  energetique 
de  1’atome  d’ azote  a  l’etat  fonda¬ 
mental  ;  il  possede  trois  electrons 
celibataires. 


3.4  •  Repartition  des  electrons  dans  les  orbitales 
atomiques  des  sous-couches 

3.4. 1 .  Atomes  de  numero  atomique  Z  <  6 

■  Helium  (Z  =  2) :  Is2 

Les  deux  electrons  sont  decrits  par  l'orbitale  atomique  Is  et,  conformement  au 
principe  de  Pauli,  ont  leurs  spins  apparies  (doc.  13). 

La  sous-couche  l.s  est  alors  saturee. 

■  Lithium  (Z  =  3) :  Is2  2s1 

Les  deux  electrons  de  l’orbitale  atomique  Is  ont  leurs  spins  apparies. 

Quel  est  le  spin  du  troisieme  electron  ? 

En  l’absence  de  champ  exterieur,  les  deux  valeurs  de  ms  sont  equiprobables  et  les 
deux  configurations  correspondantes  ont  meme  energie  (doc.  14). 

L’electron  non  apparie  est  dit  celibataire. 

■  Beryllium  (Z  =  4) :  Is2  2s2 

Les  deux  sous-couches  Is  et  2s  sont  saturees  ;  leurs  electrons  ont  des  spins  apparies. 

■  Bore  (Z  =  5) :  Is2  2s2  Ip1 

Les  trois  orbitales  atomiques  composant  la  sous-couche  2 p  ont  la  meme  energie. 
En  l’absence  d’un  champ  exterieur,  l’electron  peut  etre  decrit  par  n’importe  laquelle 
de  ces  trois  orbitales  atomiques  ;  les  configurations  correspondantes  ont  meme 
energie  et  sont  equiprobables  (doc.  15).  De  plus,  les  deux  valeurs  de  ms  sont  equi¬ 
probables  dans  ces  conditions. 

3.4.2.  Cas  de  I'atome  de  carbone 

Le  cas  du  carbone  (Z  =  6)  pose  un  probleme.  Les  cinq  premiers  electrons  etant  dans 
le  meme  etat  que  pour  I’atome  de  bore,  trois  possibility  differentes  s’offrent  pour 
decrire  l’etat  du  sixieme  electron  (doc.  16)  puisque  le  niveau  2 p  est  degenere. 

•  II  est  decrit  par  la  meme  orbitale  atomique  2 p  que  le  cinquieme  electron  ;  leurs 
spins  sont  alors  necessairement  apparies  pour  respecter  le  principe  de  Pauli 
(doc.  16  a) ; 

•  II  est  decrit  par  une  orbitale  atomique  2 p  differente  (mais  de  meme  energie)  de 
celle  qui  decrit  le  cinquieme  electron  ;  le  principe  de  Pauli  n’  impose  aucune  rela¬ 
tion  entre  leurs  spins  : 

-  les  spins  des  deux  electrons  peuvent  etre  paralleles  ;  ils  ont  alors  la  meme  valeur 
du  nombre  quantique  magnetique  de  spin  ms  (doc.  16  b) ; 

-  les  spins  de  ces  deux  electrons  peuvent  etre  opposes  ou  antiparalleles  ;  leurs 
nombres  quantiques  magnetiques  de  spin  ont  alors  des  valeurs  opposees  (doc.  16  c). 
Ces  trois  etats  ont-ils  la  meme  energie  ?  Sinon,  quel  est  celui  qui  correspond  a 
l’energie  minimale,  c’est-a-dire  a  l’etat  fondamental  de  I’atome  ? 

La  regie  de  Hund  permet  de  determiner  la  configuration  la  plus  stable. 

3.4.3.  Regie  de  Hund 

Quand  un  niveau  d’energie  est  degenere  et  que  le  nombre  d’electrons  n’est 
pas  suffisant  pour  saturer  ce  niveau,  l’etat  de  plus  basse  energie  est  obtenu 
en  utilisant  le  maximum  d’orbitales  atomiques,  les  spins  des  electrons  non 
apparies  etant  paralleles. 

La  configuration  electronique  du  carbone  dans  son  etat  fondamental  s’ecrit  Is2  2s2  Ip2. 
Conformement  a  la  regie  de  Hund,  elle  correspond  a  un  etat  comportant  deux  elec¬ 
trons  celibataires  a  spins  paralleles  (doc.  16  b). 

L’ application  de  la  regie  de  Hund  permet  aussi  de  preciser  la  repartition  des 
electrons  des  atomes  d’azote  (Z(N)  =  7)  et  d’oxygene  (Z(O)  =  8)  dans  leur  etat 
fondamental  (doc.  17,  18). 
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Doc.  18  A  l’etat  fondamental, 
l’atome  d’oxygene  possede  deux  elec¬ 
trons  celibataires  :  il  est  paramagne- 
tique. 


La  regie  de  Klechkowski  est  empirique, 
elle  peut  presenter  des  exceptions.  Ainsi, 
pour  Latome  de  : 

•  chrome,  la  configuration  attendue  est : 

Is2  2s2  2p6  3s2  3p6  4s2  3d4 
la  configuration  reelle  est : 

ls22s22p63s23p64sl  3d5 

•  cuivre,  la  configuration  attendue  est : 

Is2  2s2  2p6  3s2  3p6  4s2  3d9 
la  configuration  reelle  est : 

Is2  2s2  2p6  3s2  3p6  4s1  3d10 
Ces  deux  exemples  s’expliquent  par 

la  stabilisation  particuliere  des  sous- 
couches  totalement  ou  a  demi-remplies. 
v _ 


Remarque  :  La  regie  de  Hund  traduit  la  tendance  naturelle  des  spins  a  etre  paral¬ 
leles.  Pour  obliger  deux  electrons  a  avoir  deux  spins  opposes,  il  est  necessaire  de 
leurfournir  de  ienergie  ;  c' est pourquoi  I’etat  le  plus  stable  est  celui  ou  les  spins 
sont  paralleles. 

Il  est  possible  de  verifier  experimentalement  la  regie  de  Hund  car  la  presence  d ’elec¬ 
trons  celibataires  (non  apparies  dans  une  orbitale)  dans  un  atome  ou  un  edifice 
polyatomique  lui  confere  des  proprietes  magnetiques  particulieres  :  il  est  para- 
magnetique  {doc.  18)  alors  qu’en  l’absence  d’electrons  celibataires,  il  est  diama- 
gnetique.  De  telles  especes  se  component  differemment  dans  un  champ  magnetique 
inhomogene.  Ces  notions  seront  etudiees  en  Physique  en  seconde  annee. 

3.5  •  Une  consequence  de  la  regie  de  Klechkowski 

■  A  l’etat  fondamental,  les  dix-huit  electrons  de  l’atome  d’argon  (Z  =  18) 
permettent  de  saturer  les  niveaux  energetiques  jusqu’au  niveau  3 p  inclus  ;  sa 
configuration  electronique  est  alors  :  Is2  2s2  2 /A  3s2  3 p6. 

L’atome  de  potassium  (Z  =  19)  a  un  electron  de  plus  que  celui  d’argon. 

Quelle  orbitale  decrit  le  dix-neuvieme  electron  ? 

A  partir  de  n  =  3,  existent  des  O.A.  de  type  d  caracterisees  par  un  nombre  quan- 
tique  azimutal  L  egal  a  2.  Pour  une  O.A.  3d,  la  somme  {n  +  L)  est  egale  a  5  ;  pour 
une  O.A.  4s,  la  somme  {n  +  £)  est  egale  a  (4  +  0),  soit  4. 

Conformement  a  la  regie  de  Klechkowski  {doc.  12),  le  niveau  4,v  est  occupe  avant 
le  niveau  3d  et  l’etat  fondamental  de  l’atome  de  potassium  correspond  done  a  la 
configuration  :  Is2  2s2  2p6  3s2  3p6  4sl. 

■  L’ occupation  du  niveau  3d  ne  commence  qu’apres  saturation  du  niveau  4s  (e’est- 
a-dire  pour  l’element  de  numero  atomique  Z  =  21) :  les  configurations  dans  l’etat 
fondamental  des  atomes  de  calcium  (Z  =  20)  et  de  scandium  (Z  =  21)  sont  done 
respectivement :  Ca  :  Is2  2s2  2 p6  3s2  3p6  4s2  ;  Sc  :  Is2  2s2  2 p6  3s2  3p6  4s2  3d1 
La  saturation  du  niveau  3d  s’ ache  ve  pour  le  zinc  (Z  =  30)  : 

Zn  :  Is2  2s1  2 pb  3s2  3 pb  4s2  3d10 

On  revient  alors  au  remplissage  des  O.A.  4 p.  Le  meme  phenomene  se  produit  avec 
les  niveaux  5s  et  4 d,  puis  6s  et  5 d,  et  ainsi  de  suite. 


APPLICATION  2 


Quelques  configurations  electroniques 


Determiner  les  configurations  electroniques  des  atomes 
d’ aluminium,  titane  et  praseodyme  dans  leur  etat  fon¬ 
damental.  Precise r  la  repartition  des  electrons  dans  les 
sous-couches  non  saturees. 

Donnees  :  Z(A1)  =  13  ;  Z(Ti)  =  22  ;  Z(Pr)  =  59. 

•  L’atome  d’ aluminium  de  numero  atomique  Z  =  13  pos¬ 
sede  treize  electrons  ;  sa  configuration  electronique  dans 
l’etat  fondamental  s’en  deduit :  Is2  2s2  2 p6  3s2  3 p  ’. 

•  L’atome  de  titane  de  numero  atomique  Z  =  22  possede 
vingt-deux  electrons ;  sa  configuration  electronique  dans 
l’etat  fondamental  s’en  deduit :  Is2  2s2  2p6  3s2  3/?6  4s23d2. 


D’apres  la  regie  de  Hund,  les  deux  electrons  3d  occupent 
deux  niveaux  d’energie  orbitalaire  avec  des  spins  paralleles : 


44 - 


•  L’atome  de  praseodyme  de  numero  atomique  Z  =  59 
possede  cinquante-neuf  electrons  ;  sa  configuration  elec¬ 
tronique  dans  l’etat  fondamental  s’en  deduit : 

lx2  2s2  2 p6  3s2  3p64s2  3d10  4p6  5s2  4 d10  5p6  6s2  4 f3 
D’apres  la  regie  de  Hund,  les  trois  electrons  4/occupent 
trois  niveaux  d’energie  orbitalaire  avec  des  spins  paralleles : 


4  4  4 


<€£  Pour  s’entrainer  :  ex.  6,  7,  8  et  9) 
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•  La  configuration  electronique  de  l’atome 
de  titane  : 

Is2  2s2  2p6  3s2  3p6  4s2  3d1 
peut  s’ecrire  de  fagon  simplifiee,  en  don- 
nant  la  configuration  de  valence  selon 
n  croissant : 

[Ar]  3d2  As2 

L’atome  de  titane  possede  quatre  elec¬ 
trons  de  valence. 

•  La  configuration  electronique  de  l'atome 
de  praseodyme  : 

Is2  2s2  2 p6  3s2  3 p6  As2  3 d'°  Ap 6  5s2 
Ad10  5p6  6s2  4/3 

peut  s’ecrire  de  fagon  simplifiee,  en  don- 
nant  la  configuration  de  valence  selon 
n  croissant : 

[Xe]  4/3  6 s2 

Cet  atome  possede  cinq  electrons  de 
valence. 

Pour  trouver  la  configuration  de  cceur, 
on  considere  la  configuration  directe- 
ment  issue  de  1’application  de  la  regie 
de  Klechkowski  et  on  y  repere  la  sous- 
couche  saturee  np 6  de  n  le  plus  eleve. 

V _ _ _ _ _ J 


L’atome  de  titane  a  pour  configuration  : 
[Ar]  As2  3d2 

qui  peut  s’ecrire  [Ar]  3d2  4s2. 

L’ion  Ti2+  a  pour  configuration  : 

[Ar]  3d2 

V _ _ _ / 


(*)  Cette  ionisation  permet  de  justifier 
la  reecriture  des  configurations  de 

valence  dans  l'ordre  n  croissant. 

v  _ _ _ _ 


3.6  •  Electrons  de  coeur  et  electrons  de  valence 

Pour  un  atome,  les  electrons  dont  l’energie  est  la  plus  grande  occupent  les  dernieres 
sous-couches  remplies  ;  ce  sont  ceux  qui  sont  les  moins  lies  au  noyau.  Ces  elec¬ 
trons  sont  done  plus  sensibles  aux  perturbations  exterieures  :  ils  sont  appeles  elec¬ 
trons  de  valence.  Ce  sont  les  electrons  de  valence  qui  sont  mis  en  jeu  dans  les 
reactions  chimiques. 

Les  electrons  de  valence  sont  ceux  dont  le  nombre  quantique  principal 
est  le  plus  eleve  et  ceux  qui  appartiennent  a  des  sous-couches  en  cours  de 
remplissage. 

Les  autres  electrons  de  l’atome  sont  appeles  electrons  de  coeur  :  ils  occupent  les 
sous-couches  de  plus  basse  energie  ;  ce  sont  les  electrons  les  plus  lies  au  noyau. 
Ainsi,  pour  l’atome  de  carbone  de  configuration  Is2  2s 2  2p2,  les  electrons  de  valence 
sont  les  electrons  2 p  et  2s  (n  =  2)  et  les  electrons  de  coeur  sont  les  electrons  Is 
(«  =  1). 

Pour  alleger  l’ecriture  des  configurations  electroniques,  on  remplace  la  totalite  ou 
une  partie  des  electrons  de  coeur  par  le  symbole  chimique  du  gaz  noble  qui  pos¬ 
sede  ce  nombre  d’electrons. 

Ainsi,  la  configuration  electronique  de  Paluminium  (Z  =  13)  Is2  2s2  2p6  3s2  3 p 1 
peut  s’ecrire  de  fagon  simplifiee  [Ne]  3s2  3p  1  puisque  la  configuration  electro¬ 
nique  du  neon  dans  son  etat  fondamental  s’ecrit :  Is2  2s2  2 p6. 

La  configuration  3s2  3p 1  est  appelee  configuration  electronique  de  valence. 

3.7  •  Configuration  electronique  d'un  ion 

La  configuration  electronique  d’un  ion  dans  son  etat  fondamental  se  deduit  de  la 
configuration  electronique  d’un  atome  dans  son  etat  fondamental. 

■  Pour  obtenir  un  cation  monoatomique  a  partir  d’un  atome,  il  faut  arracher  a  cet 
atome  un  ou  plusieurs  electrons.  Les  electrons  de  valence  de  la  sous-couche  d’ener- 
gie  la  plus  elevee  sont  les  plus  faciles  a  arracher.  Leur  depart  conduit  a  l’ion  cor- 
respondant  dans  son  etat  fondamental. 

•  L’atome  de  sodium  (Z  =  11)  a  pour  configuration  dans  son  etat  fondamental : 

Is2  2 s2  2 p6  3s1 

Pour  obtenir  Lion  sodium  Na+  dans  son  etat  fondamental,  on  arrache  l’unique 
electron  de  valence  ;  d’ou  la  configuration  de  Na+  dans  son  etat  fondamental : 

Is2  2s2  2p  6 

•  L’atome  de  fer  (Z  =  26)  a  pour  configuration  electronique  dans  son  etat 
fondamental : 

Is2  2s2  2p6  3s2  3p64s23d6 

Un  atome  de  fer  a  done  huit  electrons  de  valence  :  six  electrons  3d  et  deux 
electrons  4s . 

L’experience  montre  que,  lors  de  l’ionisation,  ce  sont  les  electrons  4s  qui  sont 
arraches  en  premier  :  l’ion  fer  (II)  a  done  pour  configuration  electronique  dans 
son  etat  fondamental : 

Is2  2s2  2p6  3s2  3p6  3d6 

Ce  resultat  est  general : 

Lorsque,  dans  un  atome,  la  derniere  sous-couche  occupee  est  une  sous-couche 
(n  -  1)  d  ou  ( n  -  2 )/,  ce  sont  les  electrons  occupant  la  sous-couche  ns  qui 
sont  arraches  en  premier  lors  de  la  formation  des  cations  correspondants* 
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■  Pour  obtenir  un  anion  monoatomique  a  partir  d’un  atome,  il  faut  ajouter  a  cet 
atome  un  ou  plusieurs  electrons.  La  configuration  electronique  de  cet  anion  dans 
son  etat  fondamental  est  determinee  en  respectant  le  principe  de  Pauli  et  la  regie 
de  Klechkowski. 


APPLICATION  3 


Electrons  de  cceur,  electrons  de  valence 


1)  Etablir  les  configurations  electroniques  de  I’ atome 
de  brome  (Z  =35)  et  de  l’ ion  bromure  Br~.  Ecrire  ces 
configurations  defagon  simplifiee  a  I’ aide  des  confi¬ 
gurations  electroniques  de  l1  argon  Ar  (Z=  181  ou  du 
krypton  Kr  (Z  =  361. 

2)  Quels  sont  les  electrons  de  cceur  et  les  electrons  de 
valence  de  ces  deux  edifices  monoatomiques  ? 

1)  En  appliquant  la  regie  de  Klechkowski  et  en  respec¬ 
tant  le  principe  d’exclusion  de  Pauli,  on  obtient  pour 
1’  atome  de  brome  : 

Is2  2 s2  2 p6  3s2  3 p6  4 s2  3d 10  4 p5 
soit,  de  fagon  simplifiee  :  [Ar]  3c/10  4s2  4/7 5 


L’ion  bromure  Br  possede  un  electron  de  plus  que 
l’atome  de  brome.  Cet  electron  peut  se  placer  sur  la  sous- 
couche  4 p  qui  est  la  derniere  sous-couche  occupee  de 
l’atome  de  brome  et  qui  n’est  pas  encore  saturee.  D’oit 
la  configuration  : 

[Ar]  3c/10  4s2  4p6  ou  [Kr] 

2)  Les  electrons  de  valence  sont  ceux  dont  le  nombre 
quantique  principal  est  le  plus  grand  : 

4 s2  4p 5  pour  l’atome,  soit  sept  electrons  de  valence  et 
4s2  4p 6  pour  Lion,  soit  huit  electrons  de  valence. 

Pour  ces  deux  edifices,  les  electrons  de  cceur  sont  les 
electrons:  Is 2  2s  2  2p  6  35  2  3p  6  3c/10 


Pour  s’entrainer :  ex.  10  et  11 


E)Class'ftcat'on  periodique 
des  elements 


4.1  •  Notion  d'element  chimique 


/ - ! - \ 

Un  corps  simple  est  constitue  d’atomes 

d’un  seul  element. 

V _ / 


Les  protons  et  les  neutrons  ont  des 
masses  voisines  : 

mp  =  mn  ~  1,67 . 10-27  kg 
v  j 


La  masse  de  Pelectron  est  environ  1  800 
fois  plus  faible  que  celle  d’un  nucleon  : 
me  =  9,1 . 10-31  kg 

J 


La  notion  d’element  chimique  date  du  xvne  siecle.  Le  physicien  et  chimiste  R.  Boyle 
en  proposa  alors  la  premiere  definition  :  «  un  element  est  ce  qui  est  indecompo¬ 
sable  ».  A.  L.  de  Lavoisier  reprit  l’idee  de  R.  Boyle  et  la  precisa  en  adoptant  un  point 
de  vue  experimental.  Le  terme  element  designait  alors  le  corps  simple.  Cette  notion 
d’element  a  ete  precisee  au  xxe  siecle  apres  la  decouverte  de  la  structure  de  l’atome. 

Un  atome  est  une  entite  electriquement  neutre  constituee  : 

•  d’un  noyau  charge  positivement ;  il  est  compose  tie  nucleons  :  protons, 
porteurs  de  la  charge  electrique  e  =  1,6. 10-19  C,  et  neutrons  non  charges  ; 

•  d’electrons,  porteurs  de  la  charge  electrique  -  e  =  -  1,6.  10-19  C,  en 
mouvement  autour  du  noyau. 

Le  nombre  de  protons  que  contient  un  noyau  est  appele  numero  atomique 
ou  nombre  atomique  et  est  note  Z. 

Le  nombre  de  nucleons  d’un  noyau  est  appele  nombre  de  masse  et  note  A. 


La  charge  du  noyau  est  done  egale  a Z.e,  e’est  pourquoi  le  numero  atomique  est 
aussi  appele  nombre  de  charge. 

Le  nombre  de  neutrons  est  egal  a  A  -  Z. 


La  charge  de  l’electron  etant  exactement 
opposee  a  celle  du  proton  :  un  atome 
contient  autant  d’electrons  que  de  protons. 
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Le  metal  cuivre  Cu,  l'hydroxyde  de 
cuivre  (II)  Cu(OH)2,  l’oxyde  de  cuivre  (I) 
CU2O,  l’oxyde  de  cuivre  (II)  CuO,  le 
sulfate  de  cuivre  (II)  CUSO4,  5H2O, 
l’iodure  de  cuivre  (I)  Cul  sont  des  repre- 
sentants  de  l’element  cuivre  ;  ils  com- 
portent  tous  des  noyaux  contenant 
vingt-neuf  protons.  Z(Cu)  =  29. 

V _ I _ _ _ / 


C’est  le  numero  atomique  Z  qui  caracterise  un  element  chimique. 

Tous  les  representants  d’un  element  chimique  ont  le  meme  nombre  de 
protons  dans  leur  noyau. 

Au  cours  des  reactions  chimiques,  les  differents  elements  chimiques  se 
conservent. 

Un  corps  simple  est  constitue  d’un  seul  element  chimique. 


4.2  •  Histoire  de  la  classification  des  elements 


Doc.  1 3  Modele  de  la  vis  tellurique. 


L’inventaire  des  differents  elements  chimiques  connus  a  de  tous  temps  paru  neces- 
saire  aux  chimistes.  Ainsi,  en  1787,  A.  L.  de  Lavoisier,  A.  Fourcroy,  L.-B.  Guyton 
et  C.-L.  Berthollet  dresserent  la  liste  des  trente-trois  elements  chimiques  connus 
a  leur  epoque,  mais  ils  n’etablirent  pas  de  classement. 

A  la  suite  des  travaux  sur  1 ’electrolyse  de  H.  Davy  (decouvreur  du  sodium  et  du 
potassium  en  1807,  du  calcium  et  du  strontium  en  1808),  J.B.  Dobeireiner,  en  1817, 
imagina  le  concept  de  triades  base  sur  les  analogies  de  proprietes :  alcalino-terreux 
(Ca,  Sr,  Ba)  d’abord,  alcalins  (Li,  Na,  K)  et  halogenes  (Cl,  Br,  I)  ensuite. 

P.  Kremers  franchit  une  nouvelle  etape  en  montrant  que  des  elements  pouvaient 
appartenir  a  deux  triades  disposees  perpendiculairement. 

La  notion  de  triade  conduisit  au  concept  de  families  chimiques  :  alcalins,  alcalino- 
terreux,  halogenes,  puis  chalcogenes  (O,  S,  Se,  Te)  ou  analogues  de  l’azote  (N,  P, 
As,  Sb,  Bi),  mais  aussi  a  la  notion  de  periodicite  dans  les  proprietes  chimiques  des 
elements. 

La  premiere  tentative  moderne  de  classement  est  due  a  A.  Beruyer  de  Chancourtois 
(1862).  Pressentant  que  les  proprietes  des  elements  reposaient  sur  la  toute  nouvelle 
notion  de  masse  atomique  proposee  par  S.  Cannizaro  (1858),  il  disposa  les  elements 
sur  le  long  d’une  helice  s’enroulant  autour  d’un  cylindre  de  faijon  que  les  membres 
d’une  meme  famille  se  trouvent  sur  la  meme  generatrice  (doc.  19). 

J.  Newlands  (1865)  proposa  une  nouvelle  classification  en  rangeant,  toujours  par 
masse  atomique  croissante,  les  elements  par  famille  au  sein  de  sept  groupes  ;  le 
premier  terme  de  chaque  groupe  etant  a  chaque  fois  Pun  des  elements  les  plus  legers 
connus  a  l’epoque  (H,  Li.  Be,  B,  C,  N  et  O).  Chaque  element  d’un  groupe  avait  les 
proprietes  voisines  des  elements  situes  sept  cases  avant  et  sept  cases  plus  loin  :  d’ou 
l’appellation  de  «  loi  des  octaves  »  qu’il  choisit. 

La  classification  periodique  de  D.  Mendeleiev  date  de  1869. 

Etablie  par  ordre  croissant  des  masses  atomiques,  elle  rend  compte  de  la  periodi¬ 
cite  des  proprietes  chimiques  des  elements  et  en  particulier  de  leur  valence 
(cf.  chap.  2).  Pendant  la  meme  periode,  L.  Meyer  parvint  a  des  conclusions  voi¬ 
sines  en  considerant  les  volumes  atomiques. 

D.  Mendeleiev  eut,  en  1871,  l’idee  de  modifier  l’ordre  de  certaines  masses  ato¬ 
miques  pour  faire  correspondre  les  proprietes  d’un  corps  n’appartenant  dans  son 
tableau  initial  a  la  meme  colonne.  Ayant,  et  ce  fut  la  grande  originalite  de  sa  demarche 
scientifique,  presuppose  l’existence  d’elements  encore  inconnus,  il  laissa  en  outre 
certaines  places  vacantes  et  predit  les  proprietes  des  elements  correspondants 
(doc.  20,  page  suivante). 

La  decouverte,  en  1875  par  P.  Le  Coq  De  Boisbaudran,  du  gallium  :  element  de 
masse  atomique  de  69,7  g.  mol-',  dont  les  proprietes  correspondaient  tres  exacte- 
ment  a  celles  prevues  par  D.  Mendeleiev  (masse  voisine  de  71  et  proprietes  ana¬ 
logues  a  celles  de  P aluminium),  puis  celle  du  germanium  par  C.  Winkler  en  1886 
confirmerenl  la  validite  de  cette  classification. 
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Doc.  20  La  classification  etablie  ► 
par  D.  Mendeleev  se  presente 
differemment  de  celle  utilisee  actuel- 
lement. 


nombre  d'elements 


1750  1820  1890  1960  2030 

Doc.21  Evolution  chronologique 
du  nombre  d’elements  chimiques 
connus...  Les  elements  chimiques 
connus  avant  1925,  presque  tous 
stables,  ont  ete  essentiellement 
decouverts  par  voie  chimique.  Ceux 
mis  en  evidence  au-dela,  tous  radio- 
actifs,  sont  de  purs  produits  de  la 
Physique  nucleaire. 
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La  decouverte  des  gaz  nobles ,  ou  gaz  rares,  (L  argon  en  1894  par  W.  Ramsay  et 
Lord  Raleigh,  puis  l’helium,  le  neon,  le  krypton  et  le  xenon  toujours  par  W.  Ramsay 
et  le  radon  en  1900  par  F.  E.  Dorn)  amena  les  chimistes  et  les  physiciens  a  rajou- 
ter  une  colonne  a  la  classification. 

L’ explication  rationnelle  de  la  classification  de  D.  Mendeleiev  ne  fut  rendue  pos¬ 
sible  que  par  la  decouverte  de  la  charge  electrique  du  noyau  par  E.  Rutherford  en 
1910.  En  1913,  H.  Moseley  correla  le  numero  atomique  des  elements  et  leur  place 
dans  le  tableau  periodique. 

D’autres  elements  trouves,  tous  radioactifs,  ont  ete  obtenus  par  bombardement  de 
cibles  metalliques,  constitutes  d’atomes  de  plus  en  plus  lourds,  avec  des  flux  de 
particules  (neutrons,  noyaux  d ’helium,  cations  bore,  carbone,  oxygene,  argon,  nic¬ 
kel...)  possedant  des  energies  de  plus  en  plus  grandes  grace  a  des  accelerateurs 
gigantesques  {doc.  21). 
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Doc.  23  Nombre  maximal  d’ele-  ► 
ments  chimiques  contenus  par 
periode. 


(*)  L’helium  He  (I52)  appartient,  malgre 
sa  place,  au  bloc  5. 

V _ J 


•  L’atome  d’ aluminium  (Z  =  13)  a  pour 
configuration  electronique  : 

[Ne]  3s2  3/?1 

L’  aluminium  appartient  a  la  troisieme 
periode  et  a  la  premiere  colonne  du  bloc 
p  done  a  la  treizieme  colonne  de  la 
classification. 

•  Le  cadmium  appartient  a  la  cinquieme 
periode  et  a  la  douzieme  colonne,  done 
a  la  dixieme  colonne  du  bloc  d.  Le  gaz 
noble  de  la  quatrieme  periode  est  le  kryp¬ 
ton.  D'oit  la  configuration  electronique 
du  cadmium  : 

[Kr]  4<r/ 10  5s2 

Son  numero  atomique  est  done  egal  a 
48  (36  +  10  +  2). 

V _ _ _ 

Doc.  24  Utilisation  de  la  classifi¬ 
cation. 


4.3  •  La  classification  periodique 

4.3.1.  Structure  du  tableau  periodique 

Dans  le  tableau  periodique,  les  elements  sont  ranges  de  gauche  a  droite 
par  ordre  croissant  de  leur  numero  atomique  Z. 

La  classification  actuelle  se  presente  sous  la  forme  d’un  tableau  de  sept  lignes 
numerotees  de  haut  en  bas,  appelees  periodes,  et  dix-huit  colonnes  numerotees  de 
gauche  a  droite  (doc.  22,  page  suivante). 

■  L’hydrogene  (Is1)  et  l’helium  (Is2)  occupent  la  premiere  ligne. 

■  Une  nouvelle  periode  est  utilisee  chaque  fois  que  la  configuration  electro¬ 
nique  de  l’atome  correspondant  a  l’element  considere  fait  intervenir  une  nou¬ 
velle  valeur  du  nombre  quantique  principal  n. 

Pour  n  >  1,  la  n-ieme  periode  debute  avec  le  remplissage  de  la  sous-couche  ns  et 
s’acheve  avec  le  remplissage  de  la  sous-couche  np  correspondante.  Lorsque  cette 
configuration  est  atteinte,  la  periode  est  complete,  le  dernier  element  ainsi  decrit 
est  un  gaz  noble.  Ce  gaz  noble  permet  d’ecrire  de  fagon  simplifiee  les  configura¬ 
tions  electroniques  des  atomes  de  la  periode  suivante  (cf.  §  3.6.). 

Le  nombre  total  des  elements  de  la  n-ieme  periode  depend  des  differentes  sous- 
couches  disponibles  (a  raison  de  deux  elements  pour  la  sous-couche  ns,  de  six  pour 
la  sous-couche  np,  de  dix  pour  la  sous-couche  (n-l)d  et  de  quatorze  pour  la  sous- 
couche  (n  -  2)  /)  lorsqu’elles  existent  (doc.  23). 


rang  de  la  periode 

jer 

2e 

3e 

4e 

5e 

6e 

7e 

sous-couches 

disponibles 

\s 

2s,  2 p 

3s,  3 p 

4s,  3d 
4 p 

55,  4 d 
5p 

6s,  4  f 

5  d,  6 p 

75,  5/ 

6  d.  Ip 

nombre 
d’ elements 

2 

8 

8 

18 

18 

32 

32 

■  Les  colonnes  sont  occupees  de  telle  maniere  que  chacune  d’entre  elles  renferme 
tous  les  elements  dont  les  atomes  ont  la  meme  configuration  electronique  de  valence. 
Comme  ce  sont  les  electrons  de  valence  qui  sont  responsables  des  proprietes  chi¬ 
miques  des  elements,  une  colonne  regroupe  tous  les  membres  d’une  meme  famille 
chimique. 

Les  atomes  des  elements  chimiques  d’une  meme  colonne  ont  la  meme  confi¬ 
guration  electronique  de  valence  ;  ces  elements  constituent  une  famille  chi¬ 
mique  et  ont  des  proprietes  chimiques  voisines. 


■  On  distingue  egalement  des  blocs  (doc.  22,  page  suivante). 

Chaque  bloc  correspond  au  remplissage  d’un  type  de  sous-couche  : 

•  le  bloc  s  correspond  au  remplissage  des  sous-couches  s  (colonnes  1  et  2)  ("-) ; 

•  le  bloc  p  a  celui  des  sous-couches  p  (colonnes  13  a  18) ; 

•  le  bloc  d  a  celui  des  sous-couches  d  (colonnes  3  a  12) ; 

•  le  bloc  /  a  celui  des  sous-couches / (les  deux  lignes  sous  le  tableau). 

Tout  element  chimique,  hormis  ceux  du  bloc/,  est  done  reperable  dans  le  tableau 
periodique  par  la  donnee  de  la  periode  et  de  la  colonne  auxquelles  il  appartient 
(doc.  24). 

<£  Pour  s’entrainer  :  ex.  12, 13  et  14 
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Doc.  22  Les  differents  blocs  sont  reperes  par  des  colorations  de  fond  differentes. 

Tout  element  est  repere  par  son  numero  atomique  et  son  symbole  chimique  ecrit  en  gras  pour  un  element  stable  et  en  relief  pour  un  element  radioactif. 
Pour  chaque  element,  la  configuration  electronique  de  l’atome  a  l’etat  fondamental  est  precisee. 

Les  elements  dont  le  symbole  est  suivi  d’une  etoile  X*  correspondent  aux  configurations  qui  ne  respectent  pas  la  regie  de  Klechkowski. 
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Le  terme  generique  d’ element  de 
transition  designe  theoriquement  tout 
element  caracterise  par  un  sous-niveau 
d  ou/partiellement  rempli,  que  ce  soit 
a  l’etat  atomique  ou  dans  un  etat 
d’oxydation  usuel.  Sa  configuration 
electronique  est  done  du  type  : 

. ..  (n  —  l)dy  (0  <  y  <  10) 
ou  2)/z  (0<z<14) 

Dans  la  pratique,  cette  terminologie  est 
tres  largement  reservee  aux  seuls  ele¬ 
ments  concernes  par  la  sous-couche 
(n  -  1  )d. 

Le  scandium  Sc,  [Ar]  3d 1  4s2  est  un  ele¬ 
ment  de  transition. 

Le  zinc  [Ar]  3d 10  4x2,  existant  aussi 
sous-forme  Zn2+  de  configuration 
[Ar]  3d10,  n’est  pas  un  element  de 
transition. 

v _ : _ 


4.3.2.  Analyse  par  periode 

■  Premiere  periode  :  H,  He 

Le  nombre  quantique  principal  n  =  1  n’autorise  que  la  sous-couche  lx,  de  nombre 
quantique  secondaire  (  =  0 .  La  premiere  periode  ne  comprend  done  que  deux 
elements  :  l’hydrogene  iH,  de  configuration  electronique  lx1,  et  l’helium  2He, 
de  configuration  electronique  lx2. 

L’hydrogene  se  place  dans  la  case  de  gauche,  bien  que  ses  proprietes  different 
largement  de  celles  des  autres  membres  de  la  colonne  1  ( cf .  §  4.3.3.).  Au  vu 
de  ses  proprietes,  Lhelium  se  place  dans  la  derniere  case  de  cette  periode  (colonne 
18)  et  non  dans  la  seconde  comme  l’inciterait  un  classement  continu  par  valeurs 
croissantes  de  Z. 

■  Deuxieme  periode  :  Li,  Be,  B,  C,  N,  O,  F,  Ne 

Cette  deuxieme  periode  comprend,  par  suite  du  remplissage  successif  des 
sous-niveaux  2x  (2x 1  pour  3Li  et  2 x2  pour  4Be)  et  2 p  (de  2x2  2 pl  pour  5B  a 
2x2  2 p6  pour  ioNe),  huit  elements,  tous  de  configuration  de  cceur  lx2,  schematisee 
[He]  (doc.  22). 

■  Troisieme  periode  :  Na,  Mg,  Al,  Si,  P,  S,  Cl,  Ar 

La  situation  est  rigoureusement  analogue  pour  la  troisieme  periode,  avec  une  confi¬ 
guration  de  cceur  [Ne],  et  une  occupation  progressive  des  orbitales  3x  (3x 1  pour 
l[Na  et  3x2  pour  i2Mg),  puis  3  p  (de  3x2  S/^pour  1 3  A I  a  3x2  3  p6  pour  lgAr). 

■  Quatrieme  periode 

Le  remplissage  de  la  quatrieme  periode,  dont  tous  les  elements  presentent 
la  configuration  de  cceur  [Ar],  confirme  1’ inversion  caracteristique  des 
sous-niveaux  4x  et  3d  prevue  par  le  principe  de  construction.  L’ occupation  des 
sous-couches  interviennent  dans  1’ordre  suivant :  4x  d’abord  (avec  4.x1  pour  19K  et 
4x2  pour  2oCa),  ensuite  3d  de  2iSc  (3d1  4x2)  a  3gZn  (3c/10  4x2)  et  enfin  4 p,  de 
31Ga  (3c/104x24p1)a36Kr  (3c/10  4x2  4p6). 

La  regie  de  Klechkowski  souffre  de  deux  exceptions  lors  de  l’occupation  du  sous- 
niveau  3d  (doc.  22) :  le  chrome  et  le  cuivre  presentent  respectivement  les  configu¬ 
rations  de  valence  3c/54x1et  3c/10 4x' au  lieu  des  configurations  3c/44x2et 
3d 9  4x2  attendues.  Elies  s’expliquent  par  le  fait  que  les  sous-couches  saturees 
ou  a  demi  remplies  procurent  une  stabilisation  particuliere  aux  configurations 
correspondantes. 

■  Cinquieme  periode 

L’ evolution  au  cours  de  la  cinquieme  periode  est  analogue  a  celle  de  la  quatrieme  : 
le  remplissage  commence  par  l’orbitale  5x  (avec  5x 1  pour  37Rb  et  5x2  pour  3gSr) 
et  se  termine  par  les  orbitales  5 p  (de  4gln  :  4c/10  5x2  5p  1  a54Xe  :  4c/105x2  5 p6), 
avec,  entre  temps,  l’occupation  des  niveaux  4c/,  de  39Y  (4c/1  5 x2 )  a  4gCd 
(4c/10  5x2). 

Les  exceptions  a  la  regie  de  Klechkowski  sont  ici  plus  frequentes  qu’au  cours  de 
la  periode  precedente,  puisqu’au  nombre  de  six  (doc.  22),  car  les  energies  des 
orbitales  5x  et  4c/  sont  tres  proches.  II  est  difficile  de  les  expliquer  toutes  en 
generalisant  les  arguments  simples  avances  au paragraphe  4.3.2.  Cependant,  celles 
de  42M0  et  de  4yAg  sont  respectivement  equivalentes  a  celles  de  24Cr  et  29CU. 


I 
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■  Sixieme  periode 

Le  remplissage  de  la  sixieme  periode  presente  une  difficult^  supplementaire  due  a 
la  presence  des  sept  orbitales  4/:  le  remplissage  de  l’orbitale  6s  (55CS  et  5gBa)  est 
en  effet  suivi  de  celui  des  orbitales  4/'et  5 cl,  puis  par  celui  des  orbitales  6 p  (de  8jT1 
a  86Rn). 

Les  exceptions  a  la  regie  de  Klechkowski  sont  de  plus  en  plus  nombreuses.  Les 
vingt-trois  elements  suivant  le  lanthane  correspondent  au  remplissage  de  sept  orbi¬ 
tales  4/'pour  les  lanthanides  (de  Ce  a  Lu),  puis  des  cinq  orbitales  5 d  (de  Hf  a  Hg). 

■  Septieme  periode 

Enfin,  la  septieme  et  derniere  periode  est  incomplete  puisque,  sur  les  trente-deux 
elements  qu’elle  est  susceptible  de  contenir,  seuls  vingt-six  ont  jusqu’ici  ete  expe- 
rimentalement  observes.  Dans  cette  periode  oit  les  orbitales  7 s,  5f(serie  des  acti¬ 
nides)  et  6 d  peuvent  etre  occupees,  les  exceptions  a  la  regie  de  Klechkowski  sont 
tres  frequentes  en  debut  de  periode  en  raison  de  la  proximite  des  niveaux  energe- 
tiques  5/'et  6 d. 

La  caracteristique  essentielle  de  cette  periode  est  que  tous  les  elements  de  numero 
atomique  Z  >  92  ,  appeles  parfois  elements  transuraniens  puisque  situes  apres 
l’uranium  dans  le  Tableau  periodique,  sont  radioactifs. 

4.3.3.  Analyse  par  colonnes  ou  families 

■  La  dix-huitieme  et  derniere  colonne  correspond  aux  elements  dont  les  atomes 
ont  une  configuration  electronique  a  l’etat  fondamental  de  la  forme  ns 2  np 6 
(hormis  l’helium  Is2).  Ce  sont  les  gaz  nobles  :  l’helium  He,  le  neon  Ne,  l’argon 


Ar,  le  krypton  Kr,  le  xenon  Xe  et  le  radon  Rn. 


(*)  Un  metal  est  un  bon  conducteur 
electrique  et  thermique.  Sa  conductivite 
electrique  est  une  fonction  decroissante 
de  la  temperature. 


La  saturation  des  sous-couches  ns  et  np  confere  aux  atomes  de  gaz  nobles  une  sta¬ 
bility  particuliere.  Ces  atomes  presentent  une  grande  inertie  chimique  :  quel  que 
soit  leur  etat  physique,  les  corps  simples  correspondants  sont  monoatomiques  et 
ne  reagissent  pratiquement  pas  avec  les  autres  especes  chimiques,  meme  si  on  peut 
synthetiser  quelques  edifices  polyatomiques  contenant  du  xenon  ou  du  krypton. 


Un  non-metal  est  generalement  un  mau- 
vais  conducteur  electrique  et  sa  conduc¬ 
tivite  augmente  avec  la  temperature. 


J  Dans  les  conditions  usuelles  de  temperature  et  de  pression,  ce  sont  des  gaz. 


■  La  premiere  colonne  (on  exclut  Thydrogene  qui  correspond  a  un  cas  tres  parti- 
A  culier)  regroupe  les  alcalins  (lithium  Li,  sodium  Na,  potassium  K,  rubidium  Rb, 
cesium  Cs  et  francium  Fr).  La  configuration  electronique  de  valence  des  atomes  cor¬ 


respondants  s’ecrit  ns1.  Les  corps  simples  correspondants  sont  des  metaux^',  dits 
metaux  alcalins.  L’unique  electron  de  ces  atomes  peut  facilement  etre  arrache  pour 
former  un  cation  isoelectronique  du  gaz  noble  qui  le  precede.  Ces  cations  ont  en  effet 


“M+(  aq)  +  HO-(aq)  +  -±-H2(g) 
2M(s)  +  i-02(g)  =  M20(s) 


une  stabilite  particuliere.  Les  metaux  alcalins  sont  done  de  bons  reducteurs  (doc.  25). 
Ainsi,  ils  reagissent  violemment  avec  l’eau  a  froid  pour  donner  des  hydroxydes 


Doc.  25  Reactivite  des  metaux 
alcalins. 


MO H  et  un  degagement  de  dihydrogene  (doc.  26). 


Doc.  26  Reduction  de  l’eau  par  le 
sodium  : 

Na(s)  +  H20  =  Na+(aq)  +  —  H2(g)  +HO“(aq) 


/ 


plaque  de  plexiglass 
ou  de  verre  percee 
de  trous  d'aeration 


Du  fait  de  l’exothermicite  de  la 
reaction,  le  dihydrogene  forme 
s’enflamme  spontanement.  Les  ions 
hydroxyde  formes  sont  responsables 
de  la  coloration  rose  de  la  phenol- 
phtaleine,  initialement  incolore. 


cristallisoir _ L 


eau  additionnee  de  quelques 
gouttes  de  phenolphtaleine 


sodium 


2i 
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Doc.  27 

a)  3  Cl2(g)  +  2  Al(s)  =  2A1C13(s) 

b)  3  I2(s)  +  2  Al(s)  =  2  A1I3(s) 
Ces  experiences  sont  realisees  sous  la 
hotte  a  cause  de  la  toxicite  de  ces  deux 
dihalogenes  et  des  produits  formes. 


■  L’avant-derniere  colonne,  qui  est  done  la  dix-septieme,  regroupe  les  halo- 
genes  (fluor  F,  chlore  Cl,  brome  Br  et  iode  I).  La  configuration  des  atomes  corres- 
pondants  dans  leur  etat  fondamental  s’ecrit :  ns2  nps. 

Les  corps  simples  correspondants  sont  constitues  de  molecules  diatomiques  :  dans 
les  conditions  ordinaires  de  temperature  et  de  pression,  le  difluor  F2  et  le  dichlore 
Cl2  sont  gazeux,  le  dibrome  Br2  est  liquide  et  le  diiode  I2  est  solide.  Les  halogenes 
captent  facilement  un  electron  pour  donner  un  anion  isoelectronique  du  gaz  noble 
qui  les  suit :  ces  anions  ont  line  stabilite  particuliere. 

Les  dihalogenes  sont  de  bons  oxydants.  Ainsi,  les  dihalogenes  Cl2  et  I2  oxydent 
l’aluminium  pour  donner  respectivement  du  chlorure  d'aluminium  A1C13  et  de  l’io- 
dure  d’aluminium  A1I3  (doc.  27). 


a) 


abondantes  fumees 
blanches 

aluminium  en 
poudre  porte 
a  l’incandescence 

dichlore 


melange  de  cristaux  de 
diiode  et  d’aluminium 
uttes\  ,  en  poudre 

^  I  capsule 
en  terre 
refractaire 


2  gouttes 
d’eau 


brique  - 


777777777777/ 


7/7777777777777 


formation  de  vapeurs  violettes  de  diiode 
et  d’un  solide  blanc  poreux 


Dissous  dans  l’eau,  le  dichlore  et  le  diiode  ont  egalement  un  caractere  oxydant 
(doc.  28). 


Doc.  28 

a)  Cl2  +  2  Fe2+  =  2  CL  +  2  Fe3+ 

b)  Fe3+  +  SCN-  =  [Fe(SCN)]2+ 

incolores  rouge  sang 

c)  I2  +  2  S2032-  =  2  I-  +  S4oi" 

brun  incolore  incolores 

Caractere  oxydant  du  dichlore  :  a), 
puis  b). 

Caractere  oxydant  du  diiode  :  c). 


Ag+(aq)  +  X  (aq)  =  AgX(s) 
Pb2+(aq)  +  2  X“(aq)  =  PbX2(s) 


Doc.  29  Equations  des  reactions  de 
precipitations. 


1  mL 
d’eau 
de  dichlore 


L 1  mL  de  solution 
de  chlorure  de  fer(II) 
Fe2++2C1" 


b)  quelques  gouttes 

de  solution  de 

/thiocyanate  de 
potassium 
K++SCN- 


la  solution  issue  de  a) 
rougit  par  formation  de 
[Fe(SCN)]2+ 


solution  brune 
de  diiode 


1  mL  de  solution 
incolore  de 
thiosulfate 
de  sodium  : 

2Na+  +  S202- 


En  solution  aqueuse,  les  anions  halogenures  donnent  des  solides  peu  solubles  par 
reaction  avec  les  ions  argent  (I)  ou  plomb  (II)  (doc.  29). 


Evolution  de  quelques  proprietes 
atomiques 


(*)  Une  definition  thennodynamique  plus 
precise  sera  donnee  chapitre  15  §  8.1.1. 


Un  atome  M  gazeux  est  libre  de  toute 
interaction. 


5.1  •  Energie  d'ionisation 

5.1.1.  Energie  de  premiere  ionisation 


L’energie  de  premiere  ionisation*  *  est  l’energie  minimale  qu’il  faut  fournir 
a  l’atome  gazeux  dans  son  etat  fondamental  pour  lui  arracher  un  electron. 
Elle  correspond  a  l’energie  E\\  mise  en  jeu  lors  du  processus  : 


M(  g) 


M+(  g)  +  e-(g)  Ea  =E(M+(g ))  -  E(M(g)) 
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Classification  periodique  des  elements 


f  !  \ 

E\ i  peut  s’exprimer  en  eV  :  elle  designe 

alors  l’energie  necessaire  pour  ioniser 
un  atome  M ;  elle  est  meme  parfois  indi- 
quee  en  eV .  atome-1. 

Elle  peut  aussi  s'exprimer  en  kJ.mol-1  et 
designe  alors  l’energie  necessaire  pour 
ioniser  une  mole  d’atomes  M. 

1,00  eV  correspond  a  96,5  kJ.mol-1 
v _ 1 _ _ _ / 


Elle  peut  se  determiner  experimentalement  et  correspond  a  l’energie  a  fournir  a 
l’atome  gazeux  pour  enlever  un  electron  de  la  derniere  sous-couche  occupee  dans 
le  cortege  electronique  de  l’atome  et  envoyer  cet  electron  a  l’infini  et  sans  energie 
cinetique.  Sa  valeur  depend  done  de  l’energie  de  la  sous-couche  mise  en  jeu. 

Le  document  30  ci-dessous  presente  1’evolution  de  l’energie  de  premiere  ionisa¬ 
tion  des  atomes  des  differents  elements  chimiques  en  fonction  de  leur  numero 
atomique. 


Doc.  30  Energie  de  premiere  ioni¬ 
sation  des  atomes  en  fonction  de  leur 
numero  atomique. 


En  (eV) 


Par  definition  :  En  =E (M+)  -  E ( M ). 

Comme  En  >  0,  EM+)  >  E(M), 

Le  cation  isole  est  toujours  moins  stable 
que  l’atome  isole. 

V _ 


On  constate  que  : 

•  L’energie  de  premiere  ionisation  est  toujours  positive.  Elle  est  d’autant  plus 
grande  que  l’electron  arrache  est  plus  fortement  lie  au  noyau. 

•  L’energie  de  premiere  ionisation  evolue  de  facon  periodique  :  elle  augmente 
de  la  gauche  vers  la  droite  au  cours  d’une  meme  periode  et  du  bas  vers  le 
haut  dans  une  colonne. 


■  Les  energies  d’ionisation  des  atomes  des  gaz  nobles  sont  les  plus  elevees,  ce  qui 
est  en  accord  avec  leur  grande  stabilite  et  traduit  le  fait  que  leurs  electrons  de  valence 
sont  tres  fortement  lies  a  leur  noyau.  Viennent  ensuite  les  energies  de  premiere  ioni¬ 
sation  des  atomes  d’halogenes. 

Les  atomes  qui  presentent  la  plus  faible  energie  de  premiere  ionisation  sont  les 
alcalins,  cela  traduit  le  fait  que  leur  unique  electron  de  valence  est  assez  faiblement 
lie  a  leur  noyau  et  que  son  arrachement  conduit  a  un  ion  de  structure  electronique 
stable  puisqu’ analogue  a  celle  d’un  gaz  noble.  Ce  resultat  peut  etre  relie  a  leur 
grande  reactivite. 


■  La  diminution  de  l’energie  de  premiere  ionisation  lorsqu’on  descend  dans  une 
colonne  de  la  classification  montre  que  l’electron  arrache,  qui  occupe  toujours  le 
meme  type  de  sous-couche  au  sein  d’une  colonne,  est  de  moins  en  moins  lie  au 
noyau.  L’energie  de  la  sous-couche  de  valence  mise  en  jeu  est  done  de  moins  en 
moins  basse  au  fur  et  a  mesure  que  son  nombre  quantique  principal  augmente. 


■  Le  sens  devolution  au  sein  d’une  periode  comporte  des  irregularites.  L’irregularite, 
qui  existe  toujours  entre  les  elements  des  colonnes  2  et  ceux  des  colonnes  13 


Classification  periodique  des  elements 


a)  N+  2 p1  — - 

t 

N  2p3  _ 


0  2p4_^_ 


Doc.31  La  stabilisation  particuliere 
due  a  la  sous-couche  2 p  a  demi  rem- 
plie  est  perdue  lors  de  l’ionisation 
de  l’atome  d’ azote  ( ],s22p-p-1>)  (a)  et 
gagnee  lors  de  celle  de  l’oxygene 
( 1  .v22.s'2/?4)  (b) :  il  faut  fournir  moms 
d’energie  pour  ioniser  ce  dernier. 


Doc.  32  Energies  des  premiere,  ► 
deuxieme  et  troisieme  ionisations 
des  elements  des  quatre  premieres 
periodes  de  la  classification  perio- 
dique. 

Les  maxima  reperes  sur  les  divers  tra¬ 
ces  correspondent  a  1’ionisation  d’une 
particule  ayant  la  configuration  d’un 
gaz  noble  :  gaz  noble  lui-meme  pour 
la  premiere  ionisation,  cation  alcalin 
M+  pour  la  seconde  et  cation  alcalino- 
terreux  M2+  pour  la  troisieme. 


Pour  l’atome  de  carbone  de  configura¬ 
tion  l.s2  2 s2  2 p2,  les  energies  d’ionisa- 
tion  successives  (en  MJ.mol-1)  sont : 

£.1  =  1,09  £.2  =  2,35 

£.3  =  4,62  £i4  =  6,23 

£.5  =  37,8  £i6  =  47,3 

V _  _ 

Doc.  33  Les  electrons  successive- 
ment  arraches  sont  de  plus  en  plus 
lies  au  noyau.  Les  energies  de  cin- 
quieme  et  sixieme  ionisation,  qui 
correspondent  a  l’arrachement  des 
electrons  de  cceur,  sont  beaucoup 
plus  elevees  que  les  precedentes. 


(passage  du  bloc  s  au  bloc  p)  correspond  au  fait  que  l’ionisation  resulte  du  depart 
d’un  electron  d’une  sous-couche  ns  pour  les  premiers  et  d’une  sous-couche  np, 
energetiquement  moins  stable,  pour  les  seconds. 

Une  autre  anomalie  se  rencontre  entre  les  elements  de  la  colonne  15  et  ceux  de  la 
colonne  16.  Elle  peut  s’interpreter  par  la  stabilisation  particuliere  des  sous-couches 
a  demi  remplies  (doc.  31).  II  faut  done  fournir  moins  d’energie  pour  arracher  un 
electron  externe  a  l’atome  d’oxygene  qu’a  l’atome  d’azote. 

5.1.2.  Autres  ionisations 

A  part  l’hydrogene,  tous  les  atomes  possedent  un  nombre  d ’electrons  superieur  a 
un  ;  il  est  done  possible  de  leur  arracher  plus  d’un  electron  ;  on  definit  alors  des 
energies  d’ionisations  successives. 

On  definit  l’energie  de  seconde  ionisation  E.2  pour  le  processus  : 

M+  (g)  - >-  M2+(  g)  +  e~  Ei2  =  E(M2+)-E(M+) 

L’energie  de  troisieme  ionisation  E.3  pour  : 

M2+  (g)  - ►  M3+(  g)  +  e-  £.3  =  £  (M3+)  -  E  (M1+) 


Le  document  32  presente  1’evolution  des  energies  de  premiere,  seconde  et  troisieme 
ionisation  des  elements  des  quatre  premieres  periodes  de  la  classification  perio¬ 
dique. 

f  Ein  (MJ  .  moL1) 


[He] 


Ces  energies  d’ionisation  ont  egalement  des  variations  periodiques.  Pour  un  atome 
donne,  les  energies  d’ionisation  successives  sont  toujours  positives  et  augmentent 
au  fur  et  a  mesure  que  le  nombre  d’electrons  arraches  s’accroit  (doc.  33). 

Pour  s’entrainer  :  ex.  15, 16  et  17) 

5.2  •  Energie  d'attachement  et  affinite  electroniques 

5.2.1.  Premier  attachement  electronique 

L’energie  de  premier  attachement  electronique  d’un  atome  M  est 
l’energie  £aU  mise  en  jeu  pour  apporter  a  cet  atome  gazeux  un  electron 
supplementaire  selon  le  processus  : 

M(  g)  +  e-  - M~(  g)  Eattl=E  (M~(g))  -E(M  (g)) 


A  l’inverse  de  l’energie  de  premiere  ionisation,  e’est  une  grandeur  tres  difficile  a 
mesurer.  En  general,  e’est  une  grandeur  negative,  ce  qui  signifie  que  la  reaction  est 
exothermique  (cf.  chapitre  15  §  5.1.2). 
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Classification  periodique  des  elements 


Par  definition  : 

Eatt  1  =  E(M~)  -  E  (M) 

•  Si  Em  !  <  0,  soit  E(M~)  <  E(M), 
l'anion  isole  est  plus  stable  que  Patome 
isole. 

•  Si  Em  \  >  0,  soit  E(M~)  >  E(M), 
l’anion  isole  est  moins  stable  que  Patome 
isole. 

V  _ 

Une  definition  thermodynamique  plus 

precise  sera  donnee  au  chapitre  15  §  8. 1. 2. 

V  _ _ _ 


Doc.  34  Energies  de  premier  atta- 
chement  electronique  Eatti 
(kj.mol1)  des  atomes  en  fonction 
de  leur  numero  atomique. 


(  9  'l 

He  :  Is2 

Ne  :  ls22s22p6 

Ar:  [Ne]  3s2  3p6 

Kr:  [Ar]  3d104y24p6 

Xe  :  [Kr]  4rf105i25p6 

Be,  Mg,  Ca,  Sr,  Ba  :  [gaz  noble]  ns 2 

Zn  :  [Ar]  3tf104,y2 

Cd  :  [Kr]  4rf105,y2 

v  J 

Doc.  35  Configurations  electro- 
niques  des  atomes  dont  Penergie  de 
premier  attachement  electronique  est 
positive. 

a)  N-2p4  -tf  4-  4- 
t 

N  2p3 


1 

C-  2p3 

Doc.  36  Lors  de  la  fixation  d’un 
electron,  la  stabilisation  particuliere 
due  a  la  sous  couche  2p  a  demi  rem- 
plie  est  perdue  par  l’atome  d’ azote 
( 1  s22s2p3)  (a)  et  gagnee  par  celui  de 
carbone  (ls22s22p2)  (b) :  cette  fixa¬ 
tion  libere  de  l’energie  pour  le  car- 
bone. 


On  definit  egalement  Paffinite  electronique  A.E.  qui  correspond  a  l’energie  mise 
en  jeu  dans  le  processus  inverse  de  celui  d’attachement  d’un  electron  : 


L’ evolution  de  la  premiere  energie  d’attachement  electronique  dans  la  classifica¬ 
tion  periodique  est  plus  difficile  a  interpreter  que  celle  de  Penergie  de  premiere 
ionisation. 

■  On  peut  constater  sur  le  document  34  que  les  elements  helium,  beryllium,  neon, 
magnesium,  argon,  calcium,  zinc,  krypton  ont  des  energies  de  premier  attachement 
electronique  positives  ou  nulles.  Toutes  les  sous-couches  des  atomes  de  ces  ele¬ 
ments  sont  saturees  (doc.  35).  L’ electron  supplementaire  doit  alors  se  placer  sur  un 
niveau  d’energie  superieure,  de  sorte  que  l’anion  forme  sera  moins  stable  que 
Patome  correspondant. 

■  L’energie  de  premier  attachement  electronique  des  elements  du  bloc  p  devient 
de  plus  en  plus  negative  lorsqu’on  passe  de  la  treizieme  a  la  dix-septieme  colonne  : 
cette  diminution  est  due  a  la  diminution  de  Penergie  des  niveaux  np  correspon- 
dants. 

■  Les  elements  dont  les  energies  de  premier  attachement  electronique  sont  les 
plus  negatives  sont  les  halogenes.  En  effet,  en  captant  un  electron,  ils  acquierent  la 
structure  electronique  particulierement  stable  du  gaz  noble  qui  les  suit. 

Une  irregularite  dans  le  sens  global  d’evolution  peut  etre  observee  entre  les  colonnes 
14  et  15.  Elle  est  due  a  la  stabilisation  particuliere  des  sous-couches  a  demi 
remplies  (doc.  36). 

$)Pour  s’entrainer  :  ex.  18  ) 

5.2.2.  Attachements  electroniques  successifs 

D’autres  electrons  peuvent,  eventuellement,  etre  ensuite  captes  par  l’anion  M~ 
obtenu  lors  du  premier  attachement  electronique  : 

M-  (g)  +  e-  - M2-  (g)  £att  2  =  E(M2-)  -E(M~) 

M2-  (g)  +  e-  - M3-  (g)  £att  3  =  £(M3-)  -E(M2~) 
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Classification  periodique  des  elements 


1 


Les  energies  d’attachement  electronique  Eatt ,•  pour  i  >  1  sont  toujours  des 
grandeurs  positives  par  suite  de  la  repulsion  coulombienne  entre  l’anion  et 
l’electron  que  l’on  veut  lui  attacher. 

Ainsi  pour  Poxy  gene  : 

0(g)  +  - ►  0-(g)  £att  i  =  -  141  kJ .  mol-1 

CT(g)  +  e-  - >-  02-(g)  Eatt  2  =  +  85 1  kJ .  mor1 

0(g)  +  2e~  - ►  02"(g)  Eatt  =  £att l  +£'att2  =  +  710 kJ.mol"1 

5.3  •  Electronegativite 


L’electronegativite  est  une  grandeur  relative  qui  traduit  l’aptitude  d’un 
atome  B  a  attirer  vers  lui  le  doublet  electronique  qui  l’associe  a  un  autre 
atome  A. 


Plusieurs  methodes  ont  ete  proposees  pour  determiner  cette  grandeur.  Aussi  dispose- 
t-on  de  plusieurs  echelles  d’electronegativite.  Les  valeurs  numeriques  des  constantes 
qu’elles  font  intervenir  peuvent  etre  ajustees  pour  que  chaque  element  ait  une  elec¬ 
tronegativite  du  meme  ordre  de  grandeur  dans  les  differentes  echelles  (doc.  37). 


1 


18 


1  H 

— XM 

=  echelle  de  Mulliken 

2  He 

XM :  2.21 
XP:2,20 

Vr> 

13 

14 

15 

16 

17 

3,0 

2 

aP 

3  Li 

0,84 

0,98 

4  Be 

1,40 

1,57 

5  B 

1,93 

2,04 

6  C 

2,48 

2,55 

7  N 

2,33 

3,04 

8  0 

3,17 

3,44 

9  F 

3,90 

3,98 

10Ne 

UNa 

0,74 

0,93 

%g 

1,17 

1,31 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

9 

10 

n 

12 

13  A1 

1,64 

1,61 

14  Si 

2,25 

1,93 

15  p 

1,84 

2,19 

16  s 

2,28 

2,58 

17C1 

2,95 

3,16 

18Ar 

19  K 

20Ca 

21Sc 

22Ti 

23  y 

24Cr 

25  Mn 

26Fe 

27Co 

2SNi 

29Cu 

30Zn 

31Ga 

32Ge 

33  As 

34  Se 

35Br 

%r 

0,77 

0,99 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

1,36 

1,49 

1,82 

2,50 

1,59 

2,18 

2,62 

_ 

0,82 

1,00 

1,36 

1,54 

1,63 

1,66 

1,55 

1,83 

1,88 

1,91 

1,90 

1,65 

1,81 

2,01 

2,18 

2,55 

2,96 

37Rb 

38Sr 

39  Y 

40Zr 

41Nb 

42Mo 

43  Tc 

44Ru 

45Rh 

46Pd 

47Ag 

48Cd 

49  In 

50Sn 

51Sb 

32  Te 

53  j 

54Xe 

0,50 

0,85 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

1,57 

2,44 

1,46 

2,08 

2,52 

_ 

0,82 

0,95 

1,22 

1,33 

1,64 

2,16 

1,92 

2,18 

2,28 

2,20 

1,93 

1,69 

1,78 

1,80 

2,05 

2,09 

2,66 

55Cs 

56Ba 

57La 

72Hf 

73Ia 

74  w 

73  Re 

760s 

77  Ir 

78  Pt 

79Au 

8°Hg 

81 T1 

82Pb 

83  Bi 

84Po 

83  At 

86Rn 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

_ 

0,79 

0,89 

1,10 

1,29 

1,50 

2,26 

1,94 

2,18 

2,20 

2,28 

2,54 

2,00 

1,62 

1,87 

2,02 

2,0 

2,2 

- 

S7Fr 

0,7 

88Ra 

0,9 

89Ac 

U 

Doc.  37  Electronegativites  des  elements.  Xm  -  echelle  de  Mulliken  ;  X\‘  —  echelle  de  Pauling. 

Les  valeurs  de  l’electronegativite  de  Mulliken  ont  ete  ajustees  pour  avoir  des  valeurs  du  meme  ordre  de  grandeur  que 


celles  de  P  echelle  de  Pauling. 
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■  Echelle  de  Mulliken 

L’electronegativite  X\i  (X)  d’un  element  X  a  ete  definie  par  R.  Mulliken  comme  la 
moyenne  arithmetique  de  P  energie  de  premiere  ionisation  E  n  et  de  P  affinite  elec- 
tronique  A.E.  : 


(*)  Pour  un  meme  element,  on  peut  ren- 
contrer  des  valeurs  differentes  pour 
Pelectronegativite  de  Mulliken. 

Ainsi,  pour  Poxygene  : 

-  la  definition  originelle  conduit  a 
Xm(O)  =  7,53  ; 

-  une  valeur  ajustee  pour  etre  du  meme 
ordre  de  grandeur  que  celle  de  Pauling 
conduit  a  Xm(O)  =  3,17. 

Cependant  dans  les  deux  echelles,  les 
relations  d’ordre  entre  les  electronegati- 

vites  sont  conservees. 

V _ _ _ 


(  i 

Dans  l’echelle  de  Pauling,  la  difference 
d’electronegativite  entre  deux  elements 
A  etB  : 

A/p  =  ZP(A)-7p(S) 
depend  des  energies  de  dissociation  Djj 
des  molecules  diatomiques  correspon- 
dantes  : 

|  A&  |  =  Ap  .  \!  Dm  -  y  Da 4  .  DgB 
lorsque  les  Djj  sont  en  kJ .  moL 1 . 

v _ _ _ 


Doc.  38  L’electronegativite  des  gaz 
nobles  n’est  pas  definie  dans 
l’echelle  de  Pauling  puisqu’on  ne 
connait  pas  de  molecules  diato¬ 
miques  de  gaz  nobles. 


L’electronegativite  est  une  grandeur  sans  dimension,  la  constante  A'm  s’exprime 
done  en  eV^1  si  l’energie  de  premiere  ionisation  E[i  et  l’affinite  electronique  A.E. 
sont  exprimees  en  eV.  A  l’origine,  R.  Mulliken  a  propose  A'm  =  1  eV-1  *  ^ 
L’electronegativite  de  Mulliken  d’un  element  peut  etre  reliee  a  l’aptitude  des  atomes 
correspondants  a  ceder  ou  capter  des  electrons,  et  done  au  caractere  reducteur  ou 
oxydant  de  ces  atomes. 

•  Un  atome  au  caractere  reducteur  marque  : 

-  cede  facilement  un  electron,  ce  qui  se  traduit  par  une  energie  de  premiere  ioni¬ 
sation  faible  ; 

-  n’accepte  pas  facilement  un  electron  excedentaire,  ce  qui  se  traduit  par  une 
energie  de  premier  attachement  electronique  positive  ou  nulle,  et  done  une  affinite 
electronique  negative  ou  nulle. 

L’electronegativite  de  Mulliken  de  cet  atome  est  done  faible. 

•  Un  atome  au  caractere  oxydant  marque  : 

-  ne  cede  pas  facilement  un  electron,  ce  qui  se  traduit  par  une  energie  de  premiere 
ionisation  elevee  ; 

-  accepte  facilement  un  electron  excedentaire,  ce  qui  se  traduit  par  une  energie  de 
premier  attachement  electronique  negative,  et  done  une  affinite  electronique  posi¬ 
tive. 

L’electronegativite  de  Mulliken  de  cet  atome  est  done  elevee. 

■  Echelle  de  Pauling 

L.  Pauling  a  exprime  Pelectronegativite  a  partir  des  proprietes  energetiques  des 
molecules  diatomiques.  Son  modele  repose  sur  la  connaissance  de  leurs  energies 
de  dissociation,  l’energie  de  dissociation/)^  d’une  molecule  heteronucleaire  AH 
etant  superieure  aux  energies  de  dissociation  D,\/\  et  Dgg  des  molecules  homonu- 
cleaires  Aj  et  Bi. 

L’echelle  de  Pauling  est  la  plus  couramment  utilisee  par  les  chimistes. 

■  Evolution  de  l’electronegativite  dans  la  classification 

Les  variations  de  Pelectronegativite  dans  la  classification  periodique  sont  tres 
semblables  quelle  que  soit  l’echelle  utilisee  {doc.  38) : 


L’electronegativite  croit  lorsqu’on  se  deplace  de  la  gauche  vers  la  droite  et 
du  bas  vers  le  haut  de  la  classification  periodique. 


Le  fluor  est  l’element  le  plus  electronegatif  et  le  cesium  le  moins  electronegatif. 
Bien  qu’elle  ne  soit  determinee  qu’empiriquement,  Pelectronegativite  constitue 
une  notion  fondamentale  en  chimie,  en  particulier  pour  l’etude  de  la  reactivite  des 
composes.  Son  influence  sur  la  liaison  chimique  sera  etudiee  ulterieurement. 


Classification  periodique  des  elements 


■ ■  Les  nombres  quantiques 


L’etat  d’un  electron  est  done  defini  par  un  quadruplet :  («,  £,  mp  ms ) 

•  n  est  appele  nombre  quantique  principal :  n  G  f^J* 

•  £  est  appele  nombre  quantique  secondaire  ou  azimutal  i/’GP^etO^Stf^n-l 

•  /w/est  appele  nombre  quantique  magnetique  :  mp  G  Z  et  -  /  =£  m p  *£  +  £ 


■  est  appele  nombre  quantique  magnetique  de  spin.  Pour  un  electron  :  ms  =  +  —  ou  ms  = 


1 
2  ' 


Energie  d'un  atome 


Les  electrons  d’un  atome  se  repartissent  sur  des  niveaux  d’energie  caracterises  par  le  doublet  (n,  £).  Chaque  niveau 
d’energie  de  doublet  («,  £)  correspond  a  2£  +  1  orbitales  atomiques,  chacune  de  ces  orbitales  atomiques  etant 
caracterisee  par  le  triplet  ( n ,  £,  mf). 


doublet  ( n ,  £) 

n,  0 

n ,  1 

n,  2 

n ,  3 

niveau  d’energie 

ns 

np 

nd 

nf 

nombre  d’orbitales  atomiques 

i 

3 

5 

7 

Les  niveaux  d’energie  np  (ou  nd  ou  nf)  correspondant  a  plusieurs  orbitales  atomiques,  sont  dits  degeneres. 

L’ energie  electronique  d’un  atome  est  la  somme  des  energies  de  ses  differents  electrons  ;  elle  ne  peut  prendre  que 
certaines  valeurs  bien  determinees  :  elle  est  quantifiee. 

•  L’etat  de  plus  basse  energie  de  l’atome  est  son  etat  fondamental ;  e’est  l’etat  le  plus  stable.  Les  etats  d’energie 
superieure  sont  dits  excites. 

•  La  desexcitation  d’un  atome  d’un  niveau  d’energie  E  vers  un  niveau  d’energie  E  ’  s’accompagne  de  remission 
d’un  photon  de  frequence  v  et  de  longueur  d’onde  dans  le  vide  A  telle  que  : 

h.v=  J^=E-E’ 

A 

ou  h  est  la  constante  de  Planck  et  c  la  celerite  de  la  lumiere  dans  le  vide. 

■ ■  Configuration  electronique 

•  Etablir  la  configuration  d’un  atome  ou  d’un  ion  monoatomique  dans  un  etat  donne  consiste  a  indiquer  la 
repartition,  dans  cet  etat,  de  ses  electrons  dans  les  differentes  sous-couches  1  v,  2s,  2 p,  ...  Le  nombre  d’electrons 
dans  chaque  sous-couche  etant  note  en  exposant. 

•  Principe  de  Pauli :  dans  un  edifice  monoatomique,  deux  electrons  ne  peuvent  avoir  leurs  quatre  nombres 
quantiques  (n,  £,  mp  ms)  identiques. 

Une  couche  de  nombre  quantique  principal  n  contient  au  maximum  2 n2  electrons  ;  soit  deux  pour  une  couche  ns, 
six  pour  une  couche  np,  dix  pour  une  couche  nd  et  quatorze  pour  une  couche  nf. 

•  Regie  de  Klechkowski :  dans  un  atome  polyelectronique  (ou  dans  un  anion),  l’ordre  du  remplissage  des  sous- 
couches  (caracterisees  par  les  nombres  quantiques  n  et  £)  est  celui  pour  lequel  la  somme  (n  +  £)  croit.  Quand  deux 
sous-couches  differentes  ont  la  meme  valeur  pour  la  somme  (n  +  £),  la  sous-couche  qui  est  occupee  la  premiere 
est  celle  dont  le  nombre  quantique  principal  n  est  le  plus  petit. 

Lorsque,  dans  un  atome,  la  derniere  sous-couche  occupee  est  une  sous-couche  (n-  1)  d  ou  (n  -  2)f,  ce  sont  les 
electrons  ns  qui  sont  arraches  les  premiers  lors  de  l’obtention  du  cation  correspondant. 

•  Regie  de  Hund :  quand  un  niveau  d’energie  est  degenere  et  que  le  nombre  d’electrons  n’est  pas  suffisant  pour 
saturer  ce  niveau,  l’etat  de  plus  basse  energie  est  obtenu  en  utilisant  le  maximum  d’orbitales  atomiques,  les  spins 
des  electrons  non  apparies  etant  paralleles, 
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Classification  periodique  des  elements 


•  Les  electrons  de  valence  sont  ceux  dont  le  nombre  quantique  principal  est  le  plus  eleve  ou  ceux  qui  appartien- 
nent  a  des  sous-couches  en  cours  de  remplissage.  Les  electrons  de  Latome  qui  ne  sont  pas  de  valence  sont  des 
electrons  de  coeur. 

•  Un  atome  ou  un  edifice  polyatomique  qui  possede  des  electrons  celibataires,  c’est-a-dire  non  apparies,  est 
paramagnetique  ;  dans  le  cas  contraire,  il  est  diamagnetique. 

Classification  periodique  des  elements 

•  Le  nombre  de  protons  que  contient  un  noyau  est  appele  numero  atomique  et  note  Z.  Le  nombre  de  nucleons 
(protons  et  neutrons)  que  contient  un  noyau  est  appele  nombre  de  masse  et  note  A.  C’est  le  numero  atomique  qui 
caracterise  un  element  chimique. 

•  Les  elements  chimiques  sont  ranges  de  la  gauche  vers  la  droite  dans  le  tableau  periodique  par  numero  atomique 
croissant. 

Chaque  ligne  du  tableau,  appelee  periode,  commence  avec  le  remplissage  de  la  sous-couche  ns  et  finit,  pour  n  >  1, 
avec  le  remplissage  de  la  sous-couche  np.  Le  dernier  element  correspondant  est  un  gaz  noble.  Sa  configuration 
electronique  permet  d’ecrire  la  configuration  de  cceur  des  atomes  des  elements  de  la  periode  suivante. 

•  Les  atomes  des  elements  appartenant  a  une  meme  colonne  du  tableau  periodique  ont  la  meme  configuration 
electronique  de  valence.  Ils  ont  done  les  memes  proprietes  chimiques  et  constituent  une  famille  chimique. 
La  premiere  colonne,  en  excluant  l’hydrogene,  rassemble  les  elements  alcalins. 

La  dix-septieme  colonne  rassemble  les  halogenes  et  la  dix-huitieme  les  gaz  nobles. 

•  Le  bloc  s  correspond  au  remplissage  des  sous-couches  ns  (colonnes  1  et  2),  le  bloc  d  celui  des  sous-couches 
(n  -  1)  d  (colonnes  3  a  12),  le  bloc  p  celui  des  sous-couches  np  (colonnes  13  a  18)  et  le  bloc/celui  des  sous-couches 
(n-2)/:  le  bloc/  est  constitue  par  les  deux  lignes  situees  sous  le  tableau. 

hi  Proprietes  atomiques 

•  L’energie  de  premiere  ionisation  E  ,■  /  est  l’energie  minimale  necessaire  pour  arracher  un  electron  a  un  atome 
gazeux  dans  son  etat  fondamental : 


-»-  M+( g)  +  e 


M{  g) 


L’energie  de  premiere  ionisation  augmente  de  la  gauche  vers  la  droite  au  sein  d’une  meme  periode  et  du  bas  vers 


le  haut  dans  une  colonne  ;  elle  est  toujours  positive. 

•  L’energie  de  premier  attachement  electronique  E  att  /  est  l’energie  mise  en  jeu  pour  attacher  un  electron  a  un 
atome  gazeux  : 


M(g)  +  e  - M  (g)  E att  i 

•  L’affinite  electronique  A.E.  est  l’opposee  de  l’energie  de  premier  attachement  electronique  : 

A.E.  =  -  E.m  | 


Elle  est  souvent  positive,  en  particulier  pour  les  halogenes. 

•  L’electronegativite  est  une  grandeur  relative  sans  dimension  qui  determine  l’aptitude  d’un  atome  a  attirer  a  lui 
le  doublet  electronique  qui  le  lie  a  un  autre  atome. 

Elle  peut  etre  definie  de  differentes  manieres.  Selon  Mulliken  : 


avec  A’m  =  1  eV  1  a  l’origine,  mais  A’m  peut  prendre  d’autres  valeurs  pour  ajuster  l’echelle  des  Xm  a  d’autres  echelles 
d  ’  electronegativite . 

Elle  augmente  de  la  gauche  vers  la  droite  et  du  bas  vers  le  haut  dans  le  tableau  periodique. 


2: 


Exercices 


Applications  directes  du  cours 


ft  Degenerescence  des  niveaux  d'energie 

1  •  Combien  y  a-t-il,  pour  un  electron  d’un  atome  polyelec- 
tronique,  de  niveaux  d’energie  de  nombre  quantique  princi¬ 
pal  n  =  4  ? 

2  •  Quels  sont,  parmi  ces  niveaux  d’energie,  ceux  qui  sont 
degeneres  ?  Citer  les  orbitales  atomiques  qui  leur  corres¬ 
pondent  en  precisant  les  triplets  de  nombres  quantiques  qui 
les  definissent. 

Etat  d'un  electron 

Des  quadruplets  pouvant  definir  1’etat  d’un  electron  dans  un 
atome  sont  donnes  ci-dessous  : 

(5,0,0, 1/2)  ;  (2,1,2,-  1/2)  ;  (2,2, 2,1/2)  ;  (3  -  1,1,-  1/2)  ; 
(4,1,-  1-  1/2)  ;  (4,2,2, 1)  ;  (5,2,2,-  1/2)  ;  (7,3  -  2,0)  ; 
(8,1,-  1,1/2) ;  (8,4,0,-  1/2). 

1  •  Parmi  ces  quadruplets,  quels  sont  ceux  qui  sont  impos¬ 
sibles  ?  Preciser  la  raison  de  cette  impossibilite. 

2  •  Donner  les  symboles  des  orbitales  atomiques  corres- 
pondant  aux  quadruplets  possibles. 

3  •  Un  electron  occupe  une  orbitale  atomique  5/.  Par  quels 
quadruplets,  cet  electron  peut-il  etre  decrit  ? 

o  Spectre  d'emission  de  I'atome 
d'hydrogene 

Le  spectre  d’emission  de  I’atome  d’hydrogene  est  un  spectre 
discontinu  constitue  de  series  de  raies.  Chaque  serie  est  consti- 
tuee  par  les  raies  d’emission  correspondant  aux  differentes 
desexcitations  possibles  vers  un  niveau  d’energie  donne.  Les 
niveaux  d’energie  de  I’atome  d’hydrogene  dependent  du 
nombre  quantique  principal  n  par  la  relation, 

exprimee  en  electron  volt  (eV) :  En  =  — , 

n 1 

1  •  A  quel  etat  de  I’atome  correspond  le  niveau  n  — »  o°  ? 

2  •  La  serie  de  Balmer  correspond  aux  desexcitations  vers  le 
niveau  n  =  2.  Quelles  sont  les  raies  de  cette  serie  qui  appar- 
tiennent  au  domaine  visible  ?  Determiner  leur  longueur  d’onde 
dans  le  vide. 

3  •  Dans  une  serie,  la  raie  d’emission  ayant  la  plus  petite  lon¬ 
gueur  d’onde  dans  le  vide  est  appelee  raie  limite.  A  quelle 
desexcitation  correspond-elle  dans  la  serie  de  Balmer  ? 
Determiner  sa  longueur  d’onde  dans  le  vide.  A  quel  domaine 
des  ondes  electromagnetiques  appartient-elle  ? 

Donnees  :  h  =  6,626. 10^34  J.s  ;  c  =  3,00.10s  m.s-1  ; 
1,00  eV  =  1.60.10"19  J. 


Serie  de  Paschen 


Le  spectre  d’emission  de  I’atome  d’hydrogene  est  un  spectre 
discontinu  constitue  de  series  de  raies.  Chaque  serie  est  consti¬ 
tute  par  les  raies  d’emission  correspondant  aux  differentes 
desexcitations  possibles  vers  un  niveau  d’energie  donne. 
Chaque  niveau  d’energie  de  I’atome  d’hydrogene  depend  du 
nombre  quantique  principal  n  et  est  donne  par  la  relation, 

exprimee  en  electron  volt  (e V) :  En  =  -  1^:6.  . 

n 2 

Dans  une  serie,  la  raie  d ’emission  ayant  la  plus  petite  lon¬ 
gueur  d’onde  dans  le  vide  est  appelee  raie  limite.  La  longueur 
d’onde  dans  le  vide  de  la  raie  limite  de  la  serie  de  Paschen 
vaut  Ai;m  =  820  nm. 

A  quel  domaine  des  ondes  electromagnetiques  appartient-elle  ? 
Quel  est  le  nombre  quantique  principal  qui  definit  le  niveau 
d’energie  vers  lequel  ont  lieu  toutes  les  desexcitations  dans 
cette  serie  ?  SOS 

Donnees  :  h  =  6,626. 10^34  J.s  ;  c  =  3,00.10s  m.s^1  ; 
1,00  eV  =  1 ,60. 10  19  J. 

SOS  :  La  longueur  d’onde  du  rayonnement  emis  et  la  diffe¬ 
rence  d’energie  entre  les  niveaux  mis  enjeu  sont  inversement 
proportionnelles . 

&  Spectre  de  Non  helium(l) 

L’helium  a  pour  numero  atomique  Z  =  2. 


1  •  Combien  d’ electrons  possede  l’ion  He+  ? 

Le  spectre  d’emission  de  Lion  He+  est  un  spectre  discontinu 
constitue  de  series  de  raies.  Les  niveaux  d’energie  de  l’ion 
He+  dependent  du  nombre  quantique  principal  n 


par  la  relation  :  En  = 
principal. 


ou  n  est  le  nombre  quantique 


La  desexcitation  du  niveau  d’energie  Eo  vers  le  niveau 
d'energie  E\  de  Lion  He+  s’accompagne  de  remission  d’une 
radiation  de  longueur  d’onde  A  =  30,378  nm. 

2  •  A  quel  domaine  d’onde  electromagnetique  cette  longueur 
d’onde  correspond-elle  ? 

3  •  Determiner  la  valeur  de  l’energie  E  en  eV 

4  •  La  comparer  a  la  valeur  correspondante  pour  I'atome 
d’hydrogene  :  13,6  eV.  Commenter. 

Donnees  :  h  =  6,626. 10”34  J.s  ;  c  =  3,00.10s  m.s-1  ; 
1,00  eV  =  1,60.10~19  J. 

ft  Configurations  electroniques 
de  I'atome  de  fluor 

1  •  Etablir  la  configuration  electronique  de  I’atome  de  fluor 
(Z  =  9)  a  l’etat  fondamental. 


©  Hachette  Uvre  -  H  Prepa  I  Chimie,  lre  annee,  PCSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


©  Hachette  Livre  -  H  Prep  a  I  Optique,  lreannee,  MPSI-PCSI-PTSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Exercices 


2  •  Soit  un  atome  de  fluor  de  formule  electronique 
1  s2  2 s2  2 p4  3s 1  ;  comparer  qualitativement  son  energie  a  celle 
de  l’atome  de  fluor  a  l’etat  fondamental. 

Configurations  electroniques 
de  I'atome  de  nickel 

On  propose  differentes  configurations  electroniques  pour  l’atome 
de  nickel  (Z  =  28) : 

a.  \s2  2s2  2p6  3s2  3p6  3dw  4s°  ■, 

b.  Is2  2s2  2pb  3s2  3ps  3d6  4s2  \ 

c.  Is2  2s2  2p6  3s2  3p6  3<r/8  4s2  ; 

d.  Is2  2s2  2 p6  3s2  3 p6  3d 6  4s2  4 p2  . 

Parmi  ces  configurations  : 

1  •  Quelle  est  celle  qui  ne  respecte  pas  le  principe  de  Pauli  ? 

2  •  Quelle  est  celle  qui  represente  1’ atome  de  nickel  a  l’etat 
fondamental  ?  Preciser,  si  necessaire,  le  nombre  d’electrons 
celibataires. 

3  •  Quelle  est  celle  qui  ne  comporte  aucun  electron  celibataire  ? 

4  •  Classer,  par  ordre  d’energie  croissante,  les  differentes  confi¬ 
gurations. 

Q  Niveaux  d'energie  degeneres 

On  donne  ci-dessous  differentes  distributions  des  electrons 
dans  une  configuration  electronique  en  np  3  : 

a'4f  +  -  “■+  +  + 

d'-f-  4  4- 

1  •  Quelle  distribution  est  impossible  ? 

2  •  Quelle  distribution  correspond  a  l’etat  fondamental  ? 

3  •  Sachant  que  le  fait  d’apparier  des  electrons  necessite  de 
l’energie,  quelle  est  la  distribution  d’energie  maximale  ? 

Q  Configurations  electroniques 

1  •  Determiner  les  configurations  dans  leur  etat  fondamen¬ 
tal  des  atomes  de  : 

a.  selenium  Se  (Z  =  34), ; 

b.  iridium  Ir  (Z  =  77) ; 

c.  fermium  Fm  (Z  =  100). 

2  •  Preciser  la  repartition  des  electrons  dans  les  sous-couches 
non  saturees. 

3  •  Quels  sont  les  atomes  qui  sont  paramagnetiques  ?  SOS 
SOS  :  Revoir  le paragraphe  3.4.3. 


f[i)  Ecriture  de  configurations  electroniques 

1  •  Etablir  la  configuration  electronique,  dans  leur  etat 
fondamental,  des  atomes  de  : 

a.  calcium  Ca  (Z  =  20) ; 

b.  yttrium  Y  (Z  =  39), ; 

c.  neodyme  Nd  (Z  =  60) ; 

d.  radium  Ra  (Z  =  88). 

2  •  Representer  cette  configuration  a  l’aide  des  electrons  de 
coeur  correspondant  a  un  gaz  noble. 

3  •  Quels  sont  les  electrons  de  valence  de  ces  atomes  ? 

(D  Configurations  electroniques  d'ions 

1  •  Etablir  la  configuration  electronique,  dans  leur  etat 
fondamental,  des  anions  suivants  : 

a)  oxyde  O2  (Z  =  8) ;  b)  chlorure  Cl  (Z  =  17) ;  c)  As  (Z  =  33). 

2  •  Etablir  la  configuration  electronique,  dans  leur  etat 
fondamental,  des  cations  suivants  : 

a.  Al3+  (Z  =  13) ;  b.  Ni2+  (Z  =  28) ;  c.  Pm2+  (Z  =  61). 

®  De  la  configuration  a  la  classification 

1  •  Etablir  la  configuration  electronique,  dans  leur  etat 
fondamental,  des  atomes  suivants  : 

a.  silicium  Si  (Z  =  14) ;  b.  manganese  Mn  (Z  =  25) ; 

c.  rubidium  Rb  (Z  =  37) ;  d.  mercure  Hg  (Z  =  80). 

2  •  En  deduire  leur  position  dans  la  classification  periodique. 

De  la  classification  a  la  configuration 

1  •  Le  soufre  appartient  a  la  troisieme  periode  et  a  la  seizieme 
colonne.  En  deduire  la  configuration  electronique  de  ses 
atomes  dans  leur  etat  fondamental. 

2  •  Le  cobalt  appartient  a  la  quatrieme  periode  et  a  la  neu- 
vieme  colonne.  En  deduire  la  configuration  electronique  de 
ses  atomes  dans  leur  etat  fondamental. 

3  •  L’antimoine  appartient  a  la  cinquieme  periode  et  a  la  quin- 
zieme  colonne.  En  deduire  la  configuration  electronique  de 
ses  atomes  dans  leur  etat  fondamental. 

Place  dans  la  classification 

Un  des  derniers  elements  synthetises  par  les  physiciens 
nucleates  appartient  a  la  famille  des  gaz  nobles. 

1  •  Dans  quelle  colonne  doit-on  le  placer  ? 

2  •  II  appartient  a  la  septieme  periode.  En  deduire  la  confi¬ 
guration  electronique  de  ses  atomes  dans  leur  etat  fonda¬ 
mental. 


“4f  4  — 


3i 


Classification  periodique  des  elements 


©  Ionisation 

1  •  Indiquer  dans  quelle  colonne  se  trouvent  les  elements  des 
seconde  et  troisieme  periodes  de  la  classification  periodique 
qui  donnent  le  plus  facilement  des  ions  M~+. 

2  •  Donner  la  raison  pour  laquelle  les  energies  de  premiere 
ionisation  des  metaux  de  transition  de  la  quatrieme  periode 
sont  tres  voisines. 

3  •  Determiner  l’energie  necessaire,  en  eV  et  en  J,  pour  obte- 
nir  l’ion  N3+,  sachant  que  les  energies  d’ionisation  de  l’azote 
sont£i!  =  14,54  eV,  Ea  =  24,39  eV,  £i3  =  47,26  eV. 

4  •  Choisir,  en  justifiant  la  reponse,  l’espece  qui  a  l’energie 
de  premiere  ionisation  la  plus  grande  : 

a.  B  ou  C  b.  N  ou  P  c.  F  ou  Na 

d.  A1  ou  Al+  e.  K+  ou  Ca+  f.  N  ou  O 

©  Energie  de  premiere  ionisation 


On  donne  les  valeurs  des  energies  de  premiere  ionisation 
(exprimees  en  eV)  des  elements  de  la  troisieme  periode  : 


element 

Na 

Mg 

A1 

Si 

P 

S 

Cl 

Ar 

(eV) 

5,14 

7,65 

5,99 

8,15 

10,49 

10,36 

12,97 

15,74 

Justifier  brievement  F  evolution  de  ces  valeurs  ;  expliquer  les 
particularities  presentees  par  1’aluminium  et  le  soufre. 


0  Evolution 

1  •  Le  calcium  est  le  troisieme  element  de  la  famille  des  alca- 
lino-terreux.  Quel  est  son  numero  atomique  ?  Justifier.  Quelle 
est  sa  configuration  electronique  a  l’etat  fondamental  ?  Sous 
quelle  forme  ionique  le  rencontre-t-on  habituellement  ?  SOS 


2  •  On  donne  les  valeurs  des  energies  de  premiere  ionisation 
pour  les  elements  de  la  colonne  du  calcium. 


element 

Be 

Mg 

Ca 

Sr 

Ba 

Ea  (eV) 

9,32 

7,64 

6,11 

5,69 

5,21 

Commenter  1’evolution  de  ces  valeurs. 


SOS :  Les  alcalino-terreux  correspondent  a  la  seconde  colonne 
de  la  classification.  Le  beryllium  en  est  cependant  exclu. 

(D’apres  Concours  ENS) 


Attachement  et  affinite  electroniques 

1  •  Expliquer,  a  l’aide  de  leur  structure  electronique,  pour- 
quoi  F affinite  electronique  du  soufre  (Z  =16)  est  inferieure 
a  celle  du  chlore  (Z  =  17). 


2  •  Expliquer  pourquoi  les  energies  d’ attachement  electro¬ 
nique  du  beryllium  (Z  =  4),  du  magnesium  (Z  =  12)  et  du 
zinc  (Z  =  30 )  sont  positives  ou  nulles. 


3  •  Interpreter  le  fait  que,  dans  une  meme  periode,  les  affi- 
nites  electroniques  des  elements  de  la  colonne  17  sont  tou- 
jours  tres  superieures  a  celles  de  leurs  homologues  de  la 
colonne  13. 


4  •  Choisir,  en  justifiant  la  reponse  dans  chaque  cas,  l’espece 
dont  l’energie  d’attachement  electronique  est  la  plus  basse  : 
a.  0  ou  F  b.  F  ou  Na  c.  O  ou  0~ 

d.  Na  ou  Ne  e.  Na  ou  Mg  SOS 

SOS  :  Rechercher  les  atomes  dont  toutes  les  sous-couches 
sont  saturees  et  revoir,  si  necessaire  le  paragraphe  5.2.2. 


CD  Electronegativite 


On  donne  les  energies  de  premiere  ionisation  et  les  energies 
d’attachement  electronique  des  atomes  de  differents  halogenes. 


halogene 

fluor 

chlore 

brome 

iode 

Z 

9 

17 

35 

53 

E-a  (eV) 

17,4 

13,0 

11,8 

10,5 

£atti(eV) 

-3,3 

-4,0 

-3,8 

-3,4 

1  •  Rappeler  la  definition  de  l’electronegativite  de  Mulliken. 

2  •  Calculer,  puis  comparer  les  electronegativites  de  Mulliken 
de  ces  differents  halogenes. 

3  •  Le  resultat  obtenu  est-il  en  accord  avec  le  sens  d’evolu- 
tion  global  de  l’electronegativite  dans  une  colonne  de  la 
classification  ? 


Utilisation  des  acquis 


©  Etude  de  I'hydrogene  atomique 


On  a  releve,  en  nm,  les  quatre  longueurs  d’onde  les  plus 
elevees  des  series  de  Balmer  pour  I’hydrogene  (}H)  et  son 
isotope  naturel  le  deuterium  D  (jH). 


Ah  (nm) 

656,11 

486,01 

433,94 

410,07 

donnees  a  titre  indicatif 

Ad  (nm) 

655,93 

485,88 

433,82 

409,96 

donnees  pour  le  1). 

La  formule  de  Ritz  donne  1 ’expression  de  la  longueur  d’onde 
des  raies  de  desexcitation  en  fonction  des  nombres  quantiques 
definissant  les  niveaux  d’energie  mis  en  jeu  dans  la  desexci¬ 
tation  : 


—  =R 
A 


1 


1 


|  avec  p  >  n  et  R,  la  constante  de  Rydberg. 

rt  p * 

On  rappelle  que  la  serie  de  Balmer  correspond  a  la  desexci¬ 
tation  de  l’atome  vers  le  niveau  d’energie  n  =  2. 
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Exercices 


1  •  Determiner  la  constante  de  Rydberg  avec  cinq  chiffres 
significatifs  pour  le  deuterium.  On  precisera  la  methode  uti- 
lisee. 


2  •  Citer  un  autre  element  appartenant  a  la  meme  colonne  du 
tableau  periodique.  Donner  son  numero  atomique  et  sa  confi¬ 
guration. 


2  •  En  notant  n  le  nombre  quantique  principal,  determiner  le 
nombre  maximum  d’electrons  que  peut  contenir  un  niveau 
d’energie  En. 

3  •  Definir  l'affinite  electronique  A.E.  de  l’hydrogene  en 
ecrivant  l’equation  de  la  reaction  associee. 

4  •  Les  tables  donnent  A.E.  =  70  kj.mol  '.  Cette  affinite, 
faible  mais  positive,  limite  la  formation  d’hydrures  metal- 
liques  aux  elements  dont  l’energie  d’ionisation  est  la  plus 
faible  dans  chaque  periode.  Dans  quelle  colonne  sont-ils 
situes  ? 

©  Spectroscopie 

Des  atomes  d’hydrogene  a  l’etat  fondamental  sont  excites  par 
un  rayonnement  U.V.  de  longueur  d’onde  97,35  nm. 

1  •  Quel  est  le  nombre  quantique  principal  n  de  l’etat  ainsi 
obtenu  ?  Cet  etat  excite  est-il  degenere  ?  Quelles  sont  les 
orbitales  atomiques  correspondant  a  cet  etat  ? 

2  •  Quelles  sont  les  longueurs  d’onde  des  differentes  radia¬ 
tions  que  peuvent  emettre  ces  atomes  lorsqu’ils  se  desexci- 
tent  ? 

3  •  Quelle  est  l’energie  necessaire  pour  ioniser  un  atome 
d’hydrogene  ?  SOS 

Donnees  :  h  =  6,62. 10-34  J.s  ;  c  =  3,00. 108  m.s-1  ; 
1,00  eV  =  1 ,60. 10  19  J. 

Energie  des  niveaux  electroniques  de  l’atome  d’hydrogene  : 

E«(eV)=^if6. 

nz 

SOS  :  Revoir,  si  necessaire  le  paragraphe  5.1.1. 


©  Exception 

1  •  Etablir,  en  utilisant  la  regie  de  Klechkowski,  la  configuration 
electronique  de  l’atome  de  chrome  (Z  =  24)  a  l’etat  fondamental. 

2  •  Sachant  que  les  energies  des  O.A.  4.s  et  3d  sont  quasiment 
egales,  montrer  que  l’etat  fondamental  n’a  pas  la  configuration 
electronique  etablie  au  1)  et  la  rectifier. 

©  I/element  azote 

1  •  Donner  la  configuration  electronique  de  l'atome  d’azote 
dans  son  etat  fondamental. 


3  •  Le  tableau  ci-dessous  regroupe  les  energies  de  premiere 
ionisation  des  elements  de  la  periode  de  l’azote.  Justifier  la 
tendance  generale  et  les  anomalies  observees. 


element 

Li 

Be 

B 

C 

N 

O 

F 

Ne 

E; ,  (eV) 

5,4 

9,3 

8,3 

11,3 

14,5 

13,6 

17,4 

21,6 

©  l/uranium 

La  configuration  electronique  de  l’atome  d’uranium  a  l’etat 
fondamental  est : 

Is  2  2s  2  2p  6  3s  2  3p  6  4s  2  3d 10  4p  6  5s  2  4 d 10  5p  6  6s  2  4/'14 
5d106p6ls26p6ls25f  6 dl 

1  •  Quelle  est  la  regie  de  remplissage  que  ne  respecte  pas 
cette  configuration  ? 

2  •  Un  element  est  au  degre  d’oxydation.v  lorsqu’il  semble 
avoir  formellement  perdu  x  electrons.  Expliquer  pourquoi  on 
trouve  frequemment  l’uranium  au  degre  d’oxydation  +  VI. 

3  •  D’autres  elements  donnent  aussi  des  composes  stables  au 
degre  d’oxydation  +  VI.  Parmi  ceux-ci,  on  trouve  : 

a.  Le  soufi'e  :  donner  le  numero  atomique  du  soufre  et  sa  confi¬ 
guration  electronique  sachant  qu’il  donne  des  composes  stables 
au  degre  d’oxydation  +  VI  et  qu’il  se  situe  dans  la  classifi¬ 
cation  entre  le  neon  (Z  (Ne)  =  10)  et  l’argon 
(Z  (Ar)  =  18). 

b.  Les  elements  de  transition  de  la  colonne  6  :  chrome, 
molybdene,  tungstene.  Expliquer  pourquoi  ces  elements 
donnent  des  composes  stables  au  degre  +  VI  en  traitant 
uniquement  le  cas  du  chrome  (Z  (Cr)  =  24). 

(D'apres  Concours  Mines,  Ponts.) 

©  I/element  carbone 

1  •  Donner  la  configuration  electronique  d’un  atome  de 
carbone  (Z  =  6). 

2  •  Rappeler  les  equations  des  reactions  relatives  a  l’atta- 
chement  electronique  et  a  la  premiere  ionisation  de  l’atome 
de  carbone.  Quel  est  le  signe  des  energies  mises  en  jeu  dans 
chaque  processus  ? 

3  •  Rappeler  la  definition  de  l’electronegativite  d’un  element 
dans  l’echelle  de  Mulliken.  Calculer  celle  du  carbone.  Par 
quel  facteur  faut-il  diviser  cette  valeur  pour  retrouver  la  valeur 
de  l’electronegativite  dans  l’echelle  de  Pauling,  xp  (C)  =  2,52  ? 
Donnees  :  £att  \  (C)  =  -  1,3  eV.  atome-1  ; 

£i !  (C)  =  11,3  eV.  atome-1. 


^  L'element  cuivre 

Le  cuivre  est  l’element  de  numero  atomique  Z  =  29. 

1  •  a.  Donner  la  configuration  electronique  attendue  pour 
l’atome  de  cuivre  d’apres  les  principes  d’elaboration  de  la 
classification  periodique. 

b.  En  fait,  le  cuivre  presente  une  irregularite  de  structure. 
II  est  en  3d10  4s1.  Proposer  une  explication.  SOS 

2  •  a.  Prevoir  la  configuration  electronique  des  ions  cuivre 
(I)  Cu+  et  cuivre  (II)  Cu2+. 

b.  On  donne  les  energies  de  premiere  et  seconde  ionisation 
du  cuivre,  respectivement  7,7  eV  et  20,2  eV.  Commenter  ces 
valeurs. 

SOS  :  Rechercher  les  sous-couches  totalement  ou  a  demi 
remplies. 

©  L'element  manganese 


Classification  periodique  des  elements 


element 

Li 

Be 

B 

C 

N 

0 

F 

Ne  ' 

Z 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

9 

10 

En 

5,32 

9,32 

8,29 

11,26 

14,53 

13,62 

17,42 

21,56 

Ei2 

75,63 

18,21 

25,15 

24,38 

29,60 

35,11 

34,97 

40,96 

2  •  Rappeler  la  definition  des  energies  d’ionisation  d’un  atome. 

3  •  Les  atomes  de  lithium,  de  bore  et  d’oxygene  presentent 
des  singularites  pour  les  energies  de  deuxieme  ionisation. 
Analyser  les  differences  observees  et  proposer  une  interpre¬ 
tation  dans  chaque  cas.  SOS 

SOS  :  S’  interesser  au  type  de  sous-couclie  mis  en  jeu  et 
a  la  repartition  des  electrons  sur  les  differents  niveaux  d’ener- 
gie  orbitalaire. 


Exercice  en  relation 
avec  les  travaux  pratiques 


1  •  Donner  la  structure  electronique  fondamentale  de  P  atome 
de  manganese  (Z(Mn)  =  25). 

2  •  A  quel  bloc  appartient  cet  element  ?  Pourquoi  ? 

3  •  Quels  sont  les  degres  d’oxydation  accessibles  au  man¬ 
ganese  ?  Quels  sont  les  plus  stables  a  priori  ?  SOS 


4  •  On  donne  les  energies  de  troisieme  ionisation  de  quelques 
elements  de  la  periode  du  manganese  : 


element 

Sc 

Ti 

V 

Cr 

Mn 

Fe 

Co 

Ni 

Cu 

En  (eV) 

24,8 

27,5 

29,3 

31,0 

33,7 

30,6 

33,5 

35,2 

36,8 

On  rappelle  que  l’energie  de  troisieme  ionisation  de  Pespece 
M  correspond  a  Penergie  qu’il  faut  fournir  pour  arracher  un 
electron  a  l’ion  M  2+. 

Commenter  ces  valeurs  (evolution  et  irregularite).  SOS 

(D'apres  Concours  Centrale-Supelec.) 

SOS  :  3  •  Un  element  est  au  degre  d’oxydation  x  lorsqu’il 
semble  avoir  formellement  perdu  x  electrons. 

4  •  S’  interesser  au  type  de  sous-couche  mis  en  jeu  et  a  la 
repartition  des  electrons  sur  les  dijferents  niveaux  d’energie 
orbitalaire. 

©  Structures  electroniques 

1  •  Donner  la  structure  electronique  des  atomes  d’oxygene 
(Z  =  8)  et  d’azote  (Z  =  7). 

Les  energies  de  premiere  et  deuxieme  ionisation  (en  elec- 
tronvolt)  des  elements  de  la  deuxieme  periode  sont  portees 
dans  le  tableau  ci-apres. 


©  Evolution  de  quelques  proprietes 
chimiques 

Le  sodium  (Z  =  1 1),  l’aluminium  (Z  =13)  et  le  soufre  (Z  =  16) 
sont  des  elements  de  la  troisieme  periode. 

1  •  Determiner  leur  configuration  electronique  a  l’etat  fon- 
damental  et  en  deduire  leur  place  dans  la  classification. 

2  •  Les  combustions  dans  le  dioxygene  des  corps  simples 
correspondants  (Na  (s),  A1  (s)  et  S  (s))  conduisent  respecti¬ 
vement  a  deux  solides  blancs,  l’oxyde  de  disodium  Na20,  et 
le  trioxyde  de  dialuminium,  ou  alumine,  ALO3  et  a  un  gaz 
irritant,  le  dioxyde  de  soufre  SO2. 

Ecrire  les  equations  de  ces  combustions. 

3  •  L’oxyde  de  disodium  se  dissout  facilement  dans  l’eau  et 
la  solution  obtenue  est  basique  ;  le  dioxyde  de  soufre  est  ega- 
lement  soluble  dans  l’eau  mais  la  solution  obtenue  est  acide. 
On  dit  pour  cela  que  l’oxyde  de  disodium  est  un  oxyde  basique 
et  le  dioxyde  de  soufre  un  oxyde  acide. 

a.  Comment  doit-on  proceder  pour  realiser  ces  tests  ? 

b.  Ecrire  les  equations  de  ces  reactions.  SOS 

4  •  L’ alumine  n’est  pas  soluble  dans  l’eau.  Cependant,  elle 
est  soluble  dans  une  solution  d’acide  chlorhydrique, 
H30+  +  Cl-,  (avec  formation  d’ions  aluminium  (III)  AP+)  et 
aussi  dans  une  solution  d’hydroxyde  de  sodium,  Na+  +  HO-, 
(avec  formation  d’ions  aluminate  [Al(OH)4]-).  On  dit  pour 
cela  que  c’est  un  oxyde  amphotere.  Proposer  une  explication 
et  ecrire  les  equations  de  ces  reactions  de  dissolution. 

SOS  :  Les  ions  hydroxyde  sont  responsables  du  caractere 
basique  de  la  premiere  solution  et  les  ions  oxonium  du  carac¬ 
tere  acide  de  la  seconde. 


©  Hachette  Uvre  -  H  Prepa  I  Chimie,  lre  annee,  PCSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Hachette  Livre  -  H  Prepo  I  Chimie,  lre  annee,  PCSI-  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Architecture 

moleculaire 


msna 


•  Decrire  le  modele  de  Lewis  de 
la  liaison  covalente  localisee  et 
connaitre  ses  caracteristiques  : 
longueur  et  energie  de  liaison, 
moment  dipolaire. 

•  Connaitre  la  regie  de  l’octet  et 
ses  limites.  Savoir  l’utiliser. 

•  Savoir  etablir  la  representation 
de  Lewis  d’un  edifice  polyato- 
mique. 

•  Connaitre  la  methode  de  la 
mesomerie  et  savoir  reconnaitre 
le  caractere  localise  ou  deloca¬ 
lise  d’une  liaison. 

•  Savoir  prevoir  la  structure 
geometrique  des  composes 
polyatomiques  par  la  methode 
V.S.E.P.R.  et  en  deduire  leur 
eventuel  caractere  polaire. 


INTRODUCTION^ 

Zes  assemblages  polyatomiques  resultent  d’un 
equilibre  entre  divers  facteurs  :  nombre  et  taille 
des  atomes  (ou  des  ions)  constituant  I’entite  de  base, 
liaisons  chimiques  qui  les  associent  entre  eux. 

La  premiere  explication  raisonnee  de  la  liaison  chi- 
mique  dans  les  composes  moleculaires  a  ete  proposee 
par  G.  Lewis  au  travers  du  modele  de  la  liaison  cova¬ 
lente  et  de  la  regie  de  I’octet. 

Les  fondements  de  ce  modele  seront  developpes  et  ana¬ 
lyses,  tantsur  leurs  apports  que  sur  leurs  limites  d’uti- 


•  Notions  sur  les  molecules  et  la 
liaison  covalente  ( cf.  2^e). 

•  Introduction  de  la  methode 
V.S.E.P.R.  (cf.  2de). 

•  Structures  electroniques  ato- 
miques  et  classification  perio- 
dique  des  elements  (cf.  chap.  1). 


lisation. 

Le  concept  de  repulsion  des paires  electroniques  de  la 
couche  de  valence,  qu’introduit  la  methode  V.S.E.P.R. 
proposee parR.J.  Gillespie,  constitue  un  moyen  rapide 
et  efficace  pour  prevoir  la  structure  geometrique  des 
molecules. 


Architecture  moleculaire 


frl  La  liaison  covalente  localisee  : 
le  modele  de  Lewis 


1.1  •  De  I'atome  aux  edifices  polyatomiques 


/  \ 

(*)  Un  corps  simple  est  constitue  d’un 

seul  element  chimique.  Un  corps  com¬ 
pose  en  comprend  au  moins  deux. 

V _ _ _ / 


Dans  la  nature,  les  atomes  se  rencontrent  tres  rarement  a  l’etat  isole.  11s  tendent 
a  se  regrouper  pour  constituer  des  edifices  polyatomiques^  qui  mettent  en  jeu 
un  nombre  determine  d’atomes,  nombre  dont  rend  compte  la  formule  chimique. 


Le  passage  spontane  de  l’etat  atomique  a  l’etat  d’edifice  polyatomique  resulte 
de  la  loi  generale  devolution  thermodynamique  des  systemes  :  tout  systeme 
evolue  spontanement  vers  l’etat  qui  minimise  son  energie  globale.  Cette  loi 
sera  precisee  en  seconde  annee. 


Dans  un  etat  parfaitement  isole,  tel  que 
celui  d’un  gaz,  suppose  parfait,  les 
molecules,  qui  constituent  les  plus 
petites  entites  de  matiere  que  Ton 
puisse  trouver,  ne  possedent  aucune 
interaction  entre  elles.  En  revanche, 
des  interactions  intermoleculaires 
existent  dans  les  gaz  reels  et  les  etats 
condenses  liquide  et  solide.  Ce  cha- 
pitre  est  limite  a  l’etude  des  molecules  iso¬ 
lees  ;  les  liaisons  intermoleculaires  seront 

vues  en  seconde  periode.  ( cfchap .  12) 

v. _ : _ _ _ 


Les  interactions  intramoleculaires  qui  assurent  la  cohesion  d’une  molecule 
isolee  ne  dependent,  en  premiere  approximation,  que  des  caracteristiques  des 
atomes,  en  particulier  de  leur  structure  electronique.  Les  molecules  sont  des 
assemblages  d’atomes  lies  par  des  liaisons  chimiques  resultant  d’interactions 
entre  les  electrons  les  plus  externes  des  atomes  :  les  electrons  de  valence.  Les 
electrons  de  coeur  sont  trop  fortement  attires  par  le  noyau  pour  contribuer  a 
l’etablissement  des  liaisons  chimiques. 

Des  considerations  electroniques  relativement  simples,  telles  que  celles 
developpees  dans  les  modeles  de  Lewis  ( cf .  §  1.2.)  et  de  Gillespie  (cf.  §  3.1.), 
permettent  de  prevoir  le  plus  souvent  la  structure  des  molecules. 


G.  N.  Lewis  (1875-1946)  a  ete  l’un  des 
physiciens  chimistes  americains  les 
plus  prestigieux  ;  il  a  travaille  dans  des 
domaines  varies  :  la  liaison  chimique, 
les  acides  et  les  bases,  la  preparation 
industrielle  de  l’eau  lourde,... 


E 


f-  -t-  — 2" 


Doc.  1  Avec  pour  configuration 
electronique  dans  son  etat  fonda- 
mental  Is  ~2s  2 2 p  2,  l’atome  de  car- 
bone  possede  quatre  electrons  de 
valence.  Les  deux  electrons  2s  sont 
apparies  en  doublet,  une  orbitale 
atomique  2 p  est  vacante  et  les  deux 
autres  ont  chacune  un  electron  celi- 
bataire. 


1.2  •  Modele  de  Lewis 

La  premiere  explication  raisonnee  de  la  liaison  chimique  dans  les  composes 
moleculaires  a  ete  proposee  par  G.  Lewis  en  1916.  Avant  que  la  mecanique 
quantique  n’apporte  des  reponses  theoriques  satisfaisantes  aux  problemes 
d’interactions  entre  atomes  voisins,  il  imagina  le  concept  de  liaison  covalente 
resultant  de  la  mise  en  commun  d’une  ou  de  plusieurs  paires  d’electrons  de 
valence  par  deux  atomes. 

Bien  que  se  trouvant  dans  l’incapacite  de  justifier  l’existence  meme  d’une  telle 
paire  (il  fallut  attendre  la  decouverte  du  principe  d’exclusion  de  Pauli  pour 
comprendre  la  raison  de  cette  association  de  deux  electrons),  G.  Lewis  consi- 
derait  intuitivement  que  le  role  de  la  paire  d’electrons  etait  d’attirer  a  elle  les 
noyaux,  les  rapprochant  ainsi  l’un  de  l’autre. 

L’etude  de  la  configuration  electronique  des  atomes  a  montre  que  leurs  elec¬ 
trons  sont  decrits  par  des  orbitales  atomiques.  Les  orbitales  de  valence  (decri- 
vant  les  electrons  de  valence)  peuvent  etre  occupees  par  un  seul  electron  alors 
dit  electron  celibataire,  ou  par  deux  electrons  aux  spins  apparies  ;  certaines 
orbitales  de  valence  peuvent  rester  vacantes  (doc.  1). 

La  constitution  d'une  paire  electronique  entre  deux  atomes  A  et  B  peut  en  fait 
resulter  de  deux  types  dissociation  differents  : 

■  Les  deux  atomes,  A  et  B,  apportent  chacun  un  electron  (schematise  par  un 
point)  a  la  liaison  chimique  (schematisee  par  un  tiret)  : 

— -  A-B 

La  liaison  A-B  constitue  une  liaison  covalente. 


Hachette  Livre  -  H  Prepo  I  Chimie,  lre  an  nee,  PCS/  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Hachette  Livre  -  H  Prepa  I  Chimie,  lK  onnee,  PCSI- La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Architecture  moleculaire 


Les  molecules  de  dihydrogene  H2  et  de  chlorure  d'hydrogene  HC1  resultent 
d’une  telle  association  : 


HTH  —  H-H 
H’~V'IC{| — »  H-Cll 


(*)  Les  fleches  decrivent  les  deplace¬ 
ments  d’electrons.  Elies  ont  : 

•  une  demi-pointe  lorsqu’un  seul 
electron  est  mis  en  jeu 

'-N 

•  une  pointe  lorsqu’il  s’agit  d’un 
doublet  d’electrons 

II  faut  etre  tres  attentif  a  leur  localisa¬ 
tion  :  elles  doivent  toujours  partir  des 
electrons  mis  en  jeu  et  arriver  sur  un 
atome  ou  entre  deux  atomes. 

Un  doublet  peut  etre  represente  par  deux 
points  ou  par  un  tiret  ;  ces  deux  nota¬ 
tions  sont  indifferemment  utilisees. 
v _ _ / 


Les  transferts  electroniques  sont  schematises  par  des  fleches  courbes^b 

■  L’un  des  atomes  mis  en  jeufi  possede  au  moins  un  doublet  d’electrons  (sche¬ 
matise  par  un  tiret)  et  l’autre  atome  A  possede  une  orbitale  de  valence  vacante 
correspondant  a  une  lacune  electronique  (schematisee  par  un  rectangle  vide). 
Le  donneur  B  fournit  une  de  ses  paires  deja  constitutes  a  la  liaison.  L’accepteur 
A  met  alors  en  jeu  l’une  de  ses  orbitales  de  valence  libre. 

La  liaison  resulte  de  la  mise  en  commun  du  doublet  apporte  par  B  que  A  peut 
accepter  grace  a  sa  lacune  electronique  selon  : 

Aa'T :B  — »  £-B 

Ce  type  d’ interactions,  longtemps  connu  sous  le  nom  de  liaison  dative,  porte 
aujourd’hui  celui  de  liaison  de  coordination. 

L’edifice  A  -  B  obtenu  est  globalement  non  charge  car  les  atomes  A  et  B  sont 
initialement  non  charges.  Cependant,  la  mise  en  commun  par  B  de  ses  deux 
electrons  se  traduit : 


•  pour  B  par  la  perte  formelle  d’un  electron  et  l’apparition  d’une  charge 
formelle  +e  ; 

•  pour  A  par  le  gain  formel  d’un  electron  et  l’apparition  d’une  charge 
formelle  —e. 


D’ou  la  notation  : 

eA-B® 


© 


tion  entre  le  chlorure  d’ aluminium 

icli  h 

—  1 0  e1 

IC1- A1  — N-H 

1  1 

IC1I  H 

Lors  de  cette  association  entre  un  accepteur  A  et  un  donneur  B,  l’attaque  chi- 
mique  s’effectue  toujours  par  l’intermediaire  du  doublet  fourni  par  l’atome 
donneur.  Elle  est  conventionnellement  representee  par  une  fleche  courbe^h 
Cette  notion  d’origine  du  transfert  prend  toute  son  importance  pour  l’explica- 
tion  mecanistique  d’un  processus  reactionnel  (c/.,  par  exemple,  chap.  5) ;  des 
developpements  ulterieurs  en  seront  donnes,  tout  au  long  de  l’annee,  dans  le 
cours  de  Chimie  organique. 


Dans  une  liaison  covalente,  les  paires  electroniques  qui  associent  deux 
atomes  resultent  de  la  mise  en  commun  d’electrons  de  valence  pouvant 
provenir  des  deux  atomes  ou  d’un  seul. 


Une  telle  liaison  est  etablie  lors  de  la  re 
AICI3  et  l’ammoniac  NH3  : 

idi  h 

1  1 

ICl-  A1D  +  IN-H — * 

l  l 

O  H 
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Dans  les  deux  types  de  liaison,  une  fois  la  liaison  A -B  formee,  il  devient  impos¬ 
sible  de  retrouver  l’origine  des  electrons  de  la  paire  qui  la  constitue  (principe 
d  ’indiscernabilite). 

1.3  •  Regie  de  I'octet 

Le  nombre  de  liaisons  covalentes  susceptibles  d’etre  formees  par  un  atome 
depend  done  non  seulement  du  nombre  d’electrons  celibataires  qu’il  possede 
(aptitude  a  former  des  liaisons  covalentes  classiques),  mais  aussi  du  nombre 
de  doublets  propres  de  valence  et  d’orbitales  vacantes  de  valence  (aptitude  a 
constituer  des  liaisons  de  coordination)  qui  l’entourent. 

1.3.1.  Enonce  de  la  regie 

Nous  avons  deja  vu  que,  a  l’exclusion  de  l’helium  dont  la  couche  de  valence 
ne  possede  qu’un  doublet  Is2,  tous  les  gaz  nobles  presentent  une  configura¬ 
tion  de  valence  ns- np 6  :  leurs  huit  electrons  de  valence  constituent  alors  quatre 
doublets  autour  du  noyau,  en  un  ensemble  appele  octet. 

Par  analogie  avec  les  composes  ioniques  dans  lesquels  les  atomes  tendent  a 
presenter  la  structure  electronique  du  gaz  noble  voisin,  G.  Lewis  a  suggere  que, 
dans  une  molecule,  les  atomes  mettent  en  commun  leurs  doublets  afin  que  cha- 
cun  tende  vers  cette  meme  configuration.  II  a  exprime  cette  notion  dans  la  regie 
de  I’octet. 


Regie  de  I’octet :  Les  atomes  d’un  edifice  polyatomique  tendent  a 
partager  autant  de  doublets  d’electrons  qu’il  leur  en  est  necessaire 
pour  la  realisation  de  leurs  octets. 


a)  H-FI 

b,  H-O-H 

H 

I 

0  H-N-H 

H 

i 

d>  H-C-H 

I 

H 

Doc.  2  Les  atomes  de  fluor  dans 
HF  (a),  d’oxygene  dans  H2O  (b), 
d’azote  dans  NH3  (c)  et  de  carbone 
dans  CH4  (d)  suivent  la  regie  de 
i’octet.  Les  atomes  d’hydrogene 
suivent  la  regie  du  duet. 


La  stability  maximale  est  obtenue  lorsque  I’octet  est  atteint,  en  particulier  pour 
les  elements  de  la  seconde  periode,  C,  N,  0,  F. 

Pour  l’atome  d’hydrogene  (Z  =  1),  dont  le  numero  atomique  est  inferieur  acelui 
de  l’helium  (Z  =  2),  la  structure  electronique  recherchee  est  un  duet  constitue 
d’un  doublet  d’electrons  :  e’est  la  regie  du  duet. 

Cette  regie  permet  de  determiner  la  valence  d’un  atome,  e’est-a-dire  le  nombre 
x  de  liaisons  covalentes  auxquelles  peut  participer  cet  atome. 

Le  nombre  x  de  liaisons  covalentes  que  peut  former  un  atome  depend 
directement  du  nombre  Ny  de  ses  electrons  de  valence  ;  pour  (Vv  3=  4  : 

x  =  8  -  IV  v 


L’hydrogene  doit  former  une  liaison  pour  acquerir  la  structure  electronique  de 
l’helium  :  il  est  monovalent. 

La  regie  de  Foctet  explique  la  tendance  des  elements  fluor  (Nw  =  7),  oxygene 
(N v  =  6),  azote  (1VV  =  5)  et  carbone  (iVv  =  4)  a  former  une,  deux,  trois  ou  quatre 
liaisons  covalentes. 


Le  fluor  est  monovalent,  l’oxygene  divalent,  l’azote  trivalent  et  le 
carbone  tetravalent. 


Leur  association,  avec  l’hydrogene  par  exemple,  conduit  respectivement  au 
fluorure  d’hydrogene  HF,  a  l’eau  H2O,  a  l’ammoniac  NH3  et  au  methane  CH4 
(doc.  2). 
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II 
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Doc.  3  Multiplicity  des  liaisons  dans 

les  molecules  homonucleaires  A2. 

Chacun  des  atomes  suit  la  regie  de 

I’octet. 

0 

Doc.4  Densite  electronique  d’une 
liaison  sigma  (ct)  :  plus  les  points 
sont  serres,  plus  la  probability  de 
presence  des  electrons  est  elevee. 


Doc.5  Densite  electronique  d’une 
liaison  pi  (jt). 


a)  H  -  Be  -  H 

□ 

b)  H-B-H 

I 

H 

c)  o-S-ai 

i 

IC1I 

Doc.6  La  regie  del’octetn’est  pas 
suivie  par  les  atomes  de  beryllium 
dans  BeH2  (a)  ;  de  bore  dans  BH3 
(b) ;  d’aluminium  dans  AICI3  (c). 


1.3.2.  Liaisons  covalentes  simples  ou  multiples 

L’exemple  des  molecules  diatomiques  homonucleaires,  de  formule  generale 
A 2,  de  la  seconde  periode  permet  d’illustrer  l’existence  de  plusieurs  types  de 
liaisons.  Ces  molecules  sont  formees  par  deux  atomes  d’un  meme  element  et 
contiennent  alors  2  Nv  electrons  de  valence  a  repartir  afin  que  chaque  atome 
suive  la  regie  de  l’octet.  Plusieurs  cas  de  figure  sont  possibles  : 

■  Cas  du  neon  [He]2s22p6 

Chaque  atome  possede  un  octet  en  propre  (doc.  3  a).  Etant  deja  dans  un  etat 
stable,  1’ atome  ne  s’associe  pas  et  reste  done  isole  :  la  molecule  Ne2  ne  peut  se 
former  ;  d’ou,  par  extension,  la  justification  du  caractere  monoatomique  des 
gaz  nobles. 

■  Cas  du  fluor  [He]2s22p5 

C’est  un  cas  tres  simple  :  avec  Nv  =  7  electrons  de  valence,  chaque  atome  du 
difluor  tend  a  «  emprunter  »  un  electron  a  son  voisin  en  formant  une  liaison 
covalente  simple  F  -  F  (doc.  3  b).  II  en  est  de  meme  pour  les  autres  dihalo- 
genes,  ainsi  que  pour  la  molecule  de  dihydrogene. 

■  Autres  cas 

La  regie  des  «  8  -  Nv  »  indique  que  chaque  element  doit  former,  avec  son  voi¬ 
sin,  un  nombre  de  liaisons  d’autant  plus  grand  que  Nv  est  petit.  Le  modele  de 
Lewis  prevoit  ainsi  la  formation  d’une  liaison  covalente  multiple  :  double  dans 
le  cas  du  dioxygene  (doc.  3  c),  triple  dans  celui  du  diazote  (doc.  3  d). 

On  pourrait  envisager  l’existence  d’une  liaison  quadruple  pour  le  dicarbone. 
Les  etudes  realisees  sur  cette  entite,  obtenue  gazeuse  par  sublimation  du  gra¬ 
phite,  infirment  cependant  cette  hypothese. 

La  liaison  simple  qui  se  forme  dans  la  molecule  F2  est  dirigee  selon  l’axe  de 
la  molecule,  arbitrairement  defini  comme  axe  (Oz)  (doc.  4).  Elle  sera  designee 
sous  le  nom  de  liaison  sigma,  et  notee  <7,  dans  une  theorie  plus  moderne  que 
le  modele  de  Lewis,  la  theorie  ties  orbitales  moleculaires  (cf.  chapitre  10). 
Lorsque  plusieurs  liaisons  s’etablissent  entre  deux  atomes,  seule  l’une  d’entre 
elles  est  axiale,  done  de  type  a.  La  ou  les  autres  s’etablissent  dans  un  (ou  des) 
plan(s)  (( xOz )  et/ou  (yOz),  selon  les  cas)  contenant  l’axe  internucleaire.  Dans 
la  theorie  des  orbitales  moleculaires,  elles  s’appellent  liaisons  pi,  et  seront 
notees  ji  (doc.  5). 

1.3.3.  Limites  du  modele  de  I'octet 

1.3. 3.1.  Composes  deficients  en  electrons 

Les  atomes  de  certains  edifices  polyatomiques  sont  entoures  de  moins  de  huit 
electrons.  C’est  le  cas  du  beryllium  dans  l’hydrure  de  beryllium  BeFL,  du  bore 
dans  l’hydrure  de  bore  BH3,  de  l’aluminium  dans  le  chlorure  d’aluminium 
AICI3,  ...  (doc.  6). 

G.  Lewis,  face  a  l’existence  de  ces  molecules,  a  imagine  le  concept  d’oetet 
reduit  qui  traduit  leur  caractere  deficitaire,  ou  lacunaire,  en  electrons  et  a 
prevu  qu’elles  auront  tendance,  a  l’instar  d’atomes  au  cortege  electronique 
insature,  a  jouer  le  role  d’accepteur  (liaison  de  coordination) ;  cette  prevision 
est  confirmee  pour  BH3  et  pour  AICI3  (cf.  §1.2.). 

1.3. 3. 2.  Composes  hypervalents 

A  partir  de  la  troisieme  periode,  la  regie  de  I’octet  peut  ne  pas  etre  suivie  pour 
d’autres  raisons.  En  effet,  dans  certaines  especes,  pourtant  stables,  des  atomes 


a)  IC1I  _ 

-  1  /Cl 
IC1-  P 

-  I  "Cl 
IC1I 


b)  _  IFI 
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IF  ^  i  "  FI 
IFI 

Doc.  7  L’atome  de  phosphore  est 
entoure  de  dix  electrons  dans  PCI's 
(a) ;  l’atome  de  soufre  est  entoure 
de  douze  electrons  dans  SFg  (b). 


numero 

de  la 
periode 

gaz 

noble 

configuration 
electronique 
du  gaz  noble 

1 

He 

Is2 

2 

Ne 

[He]  2 s2  2 p6 

3 

Ar 

[Ne]  3s2  3p6 

4 

Kr 

[Ar]  3rf10  4s2  4p6 

5 

Xe 

[Kr]  4d10  5^2  5 p6 

Doc.  8  Configurations  electro- 
niques  des  gaz  nobles  des  cinq  pre¬ 
mieres  periodes. 


□B  =  BD 


0  =  0 

Doc.  9  Dans  le  modele  de  Lewis, 
ces  deux  molecules  ne  possedent 
pas  d’electrons  celibataires. 
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sont  entoures  de  plus  de  quatre  doublets,  et  done  de  plus  de  huit  electrons.  C’est, 
par  exemple,  le  cas  : 

•  du  pentachlorure  de  phosphore  PCI5  dans  lequel  l’atome  de  phosphore  est 
lie  avec  chacun  des  cinq  atomes  de  chlore  et  done  entoure  de  dix  electrons 
{doc.  7  a) ; 

•  de  l’hexafluorure  de  soufre  SFg  dans  lequel  1‘atome  de  soufre  est  lie  avec  cha¬ 
cun  des  six  atomes  de  fluor  et  done  entoure  de  douze  electrons  {doc.  7  b). 

De  tels  composes  sont  dits  hypervalents.  De  fa§on  plus  generate  : 

Un  compose  dont  un  atome  engage  plus  de  quatre  liaisons  simples  est  dit 
hypervalent. 

A  partir  de  la  quatrieme  periode,  le  remplissage  progressif  des  orbitales  ns, 
{n-l)d,  puis  np  peut  mettre  en  jeu  jusqu’a  dix-huit  electrons  {doc.  8  ).  Cela  a 
conduit  N.  Sigdwick  a  proposer  une  extension  de  la  regie  de  l’octet,  la  regie 
des  dix-huit  electrons  : 

A  partir  de  la  quatrieme  periode,  les  atomes  peuvent  engager  des  liai¬ 
sons  de  faejon  a  tenter  d’acquerir  l’environnement  electronique  du  gaz 
noble  qui  les  suit  dans  la  classification  : 

[gaz  noble]  (n-l)d10  ns1  np6 

Considerons  l’environnement  electronique  du  fer  dans  l’ion  [Fe(H20)6]2+. 

La  configuration  electronique  a  l’etat  fondamental  de  l’atome  de  fer  (Z  =  26) 
s’ecrit  :  [Ar]  3 c/6  4s2.  L’ion  fer  (II)  Fe2+  a  done  pour  configuration  electro¬ 
nique  a  l’etat  fondamental  [Ar]  3c/6.  II  possede  done  six  electrons  de  valence. 
Cet  ion  est  lie  a  chacune  des  six  molecules  d’eau  par  une  liaison  de  coordina¬ 
tion  qui  met  en  jeu  un  doublet  libre  de  l’atome  d’oxygene  de  la  molecule  d’eau ; 
6  x  2  =  12  electrons  sont  ainsi  mis  en  jeu.  Le  fer  est  done  entoure  de 
12  +  6  =  18  electrons  de  valence  dans  l’ion  [Fe(H20)6]2+  ;  il  a  alors  la 
structure  electronique  du  krypton. 

Notons  cependant  que  l’atome  central  de  tels  composes  n’est  jamais  un 
element  de  la  seconde  periode. 

Les  atomes  des  elements  de  la  seconde  periode  ne  peuvent  jamais  etre 
entoures  de  plus  de  huit  electrons. 

Les  atomes  des  elements  des  periodes  suivantes  (troisieme,  quatrieme, 
cinquieme  et  sixieme  periode)  peuvent  etre  entoures  de  plus  de  huit 
electrons. 


1.3. 3. 3.  Autres  limites  de  la  regie  de  I'octet 

L’ experience  montre  que  les  molecules  de  dibore  B2  et  de  dioxygene  CL  sont 
paramagnetiques  {cf.  chap.  1  §  3.4.3.)  :  elles  doivent  done  posseder  des  elec¬ 
trons  celibataires.  Cependant,  le  modele  de  Lewis  et  la  regie  de  I’octet  n’y  font 
apparaitre  que  des  electrons  apparies  {doc.  9). 

On  connait  maintenant  des  composes  du  krypton  et  du  xenon,  KrF2,  Xe02F2, 
XeF4,  ...  Ces  atomes  ne  sont  done  pas  vraiment  inertes  d’un  point  de  vue  chi- 
mique. 

Malgre  ses  limites,  le  modele  de  Lewis  est  encore  tres  utile.  Nombre  des  aspects 
qu’il  sous-tend  sont  toujours  d’actualite  :  formules  de  Lewis,  polarisation  des 
liaisons,  prevision  de  certaines  reactions,  determination  du  nombre  d’oxyda- 
tion,  etc. 
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1.4  •  Representations  de  Lewis 


(*)  doublet  libre  est  aujourd’hui  pre- 
fere  a  doublet  non  liant. 

\ _ _ _ _ J 

HO  Cl 

hco2h 

Ne  =1+6  +  7 

Ne  =  2  +  4  +  2X6 

=  14 

=  18 

D  =  7 

D  =  9 

H  0  Cl 

O 

H  C  O  H 

H  -  O  -  Cl 

O 

H-C-O-H 

H  -  0  -  C1I 

IOI 

H-C-O-H 

lul 

1 

101 

1 

IOI 

H-C-O-H 

lul 

1 

101 

1 

/Ox 

11 

H-C-O-H 

H  -  0  -  Cll 

"O' 

11 

M  (  O  il 

Doc.  10  Etablissement  de  la  repre¬ 
sentation  de  Lewis  de  l’acide  hypo- 
chloreux  HOC1  et  de  l’acide 
formique  HCO2H.  Les  atomes  de 
ces  edifices  ne  portent  pas  de 
charge  formelle. 


■  Rappel  du  symbolisme  utilise 

La  representation  (ou  formule  ou  encore  schema)  de  Lewis  consiste  en  un 
schema  plan,  visualisant  la  repartition  des  electrons  de  valence  des  differents 
atomes  dans  l’edifice  considere  ;  c’est  done  un  mode  de  description  bidimen- 
sionnelle,  parfois  abusivement  designe  sous  le  nom  de  structure  de  Lewis.  Elle 
ne  represente  pas  la  disposition  spatiale  des  atomes  de  l’edifice. 

Dans  la  representation  de  Lewis  d’un  edifice  polyatomique  : 

•  le  symbole  de  l’element  represente  le  noyau  de  l’atome  et  les  electrons  de 
cceur ; 

•  les  doublets  d’electrons  de  valence  sont  represents  par  un  tiret :  un  doublet 
liant  est  situe  entre  les  deux  atomes  lies,  un  doublet  libre(J7  est  situe  autour  du 
symbole  de  l’atome  auquel  il  appartient ; 

•  un  electron  celibataire  est  represente  par  un  point  situe  sur  l’atome  auquel  il 
appartient. 

■  Obtention  de  la  formule  de  Lewis 

Nous  nous  bornerons  a  decrire  ici  une  methode  systematique  permettant  d’ecrire 
des  representations  de  Lewis  (doc.  10)  : 

(T)A  partir  des  configurations  electroniques  des  atomes  constituant  l’espece 
consideree,  decompter  l’ensemble  Ne  des  electrons  de  valence  de  cette  espece  : 

Ne  represente  la  somme  des  Ny  electrons  de  valence  de  chaque  atome, 
modulee,  dans  le  cas  d’un  ion,  du  nombre  de  charge  z  de  celui-ci  (z  <  0 
pour  les  anions,  z  >  0  pour  les  cations) : 

Ne  =  (E  Ny)  —  z  (2.1) 


Le  nombre  D  de  doublets  electroniques  a  repartir  depend  de  la  parite  de  Ne  : 

N  N  - 1 

D  =  doublets  si  Ne  est  pair,  D  =  — ^ —  doublets  et  il  reste  un  electron 

celibataire  si  Ne  est  impair. 

(^Disposer  les  symboles  chimiques  des  atomes  afin  que  les  atomes  terminaux 
entourent  les  atomes  centraux  (les  atomes  d’hydrogene  a  caractere  acide  sont  a 
lier  a  des  atomes  d’oxygene  si  cet  element  est  present,  a  l’atome  central  par  defaut). 

(3)Utiliser  d’abord  les  doublets  pour  former  des  liaisons  simples  entre  atomes 
centraux  et  chacun  de  leurs  voisins. 

(J)Completer  l’octet  de  chaque  atome  externe  en  lui  rajoutant  le  nombre  de 
doublets  necessaire  (jamais  pour  l’hydrogene  toujours  monovalent). 

Dans  ce  type  d’ecriture,  les  halogenes  terminaux  ne  participent  qu’a  une  liai¬ 
son  simple  et  ont  alors  besoin  de  trois  doublets  libres  supplementaires. 

(^Reporter  tous  les  doublets  restants  (et  l’electron  celibataire  quand  Ne  est 
impair)  sur  les  atomes  centraux  en  commen5ant  par  ceux  qui  engagent  le  moins 
de  liaisons  et  examiner  si  ceux-ci  respectent  ou  non  la  regie  de  l’octet. 

(©Envisager  une  ou  plusieurs  liaisons  multiples  s’il  manque  des  electrons 
pour  satisfaire  la  regie  de  l’octet  des  atomes  centraux. 

(?)  Attribuer  a  chaque  atome  sa  charge  formelle  eventuelle. 
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(*)  La  prise  en  compte  des  doublets 
electroniques  lies  est  fondamentale- 
ment  differente  selon  que  le  calcul  vise 
a  la  verification  de  l’octet  (chaque  paire 
appartient  en  propre  a  chacun  des  deux 
atomes  qu’elle  associe)  ou  a  la  deter¬ 
mination  de  leur  charge  formelle  (un 
seul  electron  de  la  paire  est  attribue  a 
chacun). 

V _ / 


(**)  La  charge  formelle  est  egale  a  : 

Cp  =  zp.  e 

V _ _ _ / 


f  \ 

(***)  Le  signe  de  la  charge  formelle 

portee  par  les  differents  atomes  est 
indique  dans  un  cercle  pour  eviter  toute 
confusion  du  signe  moins  avec  un  dou¬ 
blet  d’electrons. 

v  > 


■  Especes  presentant  des  charges  formelles 

De  nombreuses  especes  presenters  des  charges  formelles.  Pour  les  determiner, 
il  est  commode  de  determiner  le  nombre  Na  d’  electrons  de  valence  attribues  a 
chaque  atome  de  P  edifice  en  admettant  les  regies  suivantes  : 

•  Toute  paire  de  liaison  est  consideree  comme  partagee  equitablement 
entre  les  deux  atomes  qu’elle  lie. 

•  Les  electrons  d’un  doublet  libre  appartiennent  en  propre  a  l’atome  sur 
lequel  celui-ci  est  localise. 


Le  calcul  de  N.d  est  formel  puisque  le  partage  de  la  paire  liee  ne  tient  aucun 
compte  de  la  frequente  difference  d’electronegativite  Aj  =  %  ( B )  -  %  (A)  qui 
caracterise  les  deux  atomes  ©. 

La  comparaison  de  ce  nombre  Na  d’electrons  au  nombre  Nv  d’electrons  de 
valence  reel  de  l’atome  donne  le  nombre  de  charge  formelle  zp  ( qui  le 
caracterise  : 


ZF  =  iVv  -  Na 


(2.2) 


Si  zp  =  0,  la  charge  formelle  est  nulle  ;  toute  autre  valeur  traduit : 

-  un  defaut  d’electrons  si  zp  >  0  ; 

-  un  exces  si  zp  <  0. 

La  somme  des  charges  formelles  des  atomes  constituant  l’espece 
chimique  consideree  est  toujours  egale  a  la  charge  electrique  globale 
de  celle-ci,  ce  qui  peut  etre  traduit  par  : 

2  zf  =  0  pour  une  molecule  (2.3.a) 

=  z  pour  un  ion  de  charge  q  =  z.  e  (2.3. b) 


A  titre  d’exemple,  determinons  les  charges  formelles  des  divers  atomes  (***> 
dans  Lion  oxonium  H30+  et  l’edifice  CI3AINH3  rencontre  au paragraphe  1.2. 


_0 

H+O+H 

H 


Attribution  des  electrons  pour  la 
determination  des  charges  for¬ 
melles. 


Verification  des  regies  de  l’octet 
pour  l’oxygene  et  du  duet  pour 
l’hydrogene. 

Doc.  11  Charge  formelle  de  l’ion 
oxonium  H30+. 


•  Determinons  la  representation  de  Lewis  de  Lion  oxonium  L^OL 
L’atome  d’hydrogene  possede  un  electron  de  valence  Nv  (H)  =  1,  celui  d’oxy- 
gene  en  possede  six,  Nv  (O)  =  6  ;  le  nombre  de  charge  de  l’edifice  est  egal  a 
+  1.  Le  nombre  d’electrons  de  valence  a  prendre  en  compte  est  egal  a  : 
iVe  =  3  x  1  +  6-1=  8,  soit  quatre  doublets  a  placer. 

Nous  obtenons  alors  : 

I  ~  \® 

H-O-H 

1 

(  H  ) 

L’atome  d’oxygene  (Vv  =  6)  dispose  de  trois  doublets  de  liaisons  et  d’un  dou¬ 
blet  libre  (doc.  1 1).  Le  nombre  Na  d’electrons  que  Lon  peut  attribuer  a  l’atome 
d’oxygene  dans  Lion  oxonium  est  egal  a  cinq.  Son  nombre  de  charge  formelle 
s’en  deduit :  Zf  =  Nv-Na  =  +1. 

L’atome  d’hydrogene  (Nv  =  1)  ne  comporte  qu’un  doublet  de  liaison  ;  le  nombre 
Na  d’electrons  que  Lon  peut  attribuer  a  cet  atome  dans  l’ion  oxonium  est  egal 
a  1,  soit  Nv  =  Na.  Son  nombre  de  charge  formelle  est  done  nul. 

D’ou  la  representation  de  Lewis  : 

_© 

H-O-H 

1 

H 
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•  Retrouvons  les  charges  formelles  dans  CI3AINH3. 

L’atome  d’aluminium  (Z  =  13),  avec  pour  configuration  electronique  dans  son 
etat  fondamental  lx2  2s-  2 p6  3s2  3 pl,  possede  trois  electrons  de  valence, 
N v  (Al)  =  3  ;  l’atome  de  chlore  (Z  =  17),  avec  pour  configuration  electronique 
dans  son  etat  fondamental  Is2  2s2  2 p6  3s2  3 p5,  en  possede  sept,  NY  (Cl)  =  7, 
l’atome  d’azote  en  possede  cinq  et  celui  d’hydrogene  un. 

D’ou  le  nombre  d’electrons  de  valence  a  prendre  en  compte  : 

Ae  =  3x7  +  3  +  5  +  3xl  =  32 
soit  seize  doublets  a  placer. 

Connaissant  l'enchainement  des  atomes,  nous  obtenons  dans  un  premier  temps  : 

icli  h 

1  1 

la-Al-N-H 

I  I 

01  h 

Dans  cet  edifice,  l’atome  d’aluminium  dispose  de  quatre  doublets  Hants,  nous 
pouvons  done  lui  attribuer  quatre  electrons  de  valence  et  un  nombre  de  charge 
formelle  Zf  =  Av-Aa  =  3-  4=  -l,  l’atome  d’azote  dispose  egalement  de 
quatre  doublets,  soit  Na  =  4  et  Zf  =  Nv  -  Na  =  5  -  4  =  +  1 . 

Les  atomes  de  chlore  disposent  de  trois  doublets  libres  et  d’un  doublet  liant, 
soit  N v  =  Na  et  Zf  =  0.  Les  atomes  d’hydrogene  disposent  d’un  doublet  liant, 
soit  Ny  =  Na  et  Zf  =  0. 

La  representation  de  Lewis  de  cet  edifice  s’en  deduit : 

icli  h 

_  ■©  >0 

IC1-A1-N-H 

1  1 

IC1I  H 


Remarques 

•  L’exemple  ci-dessus  montre  que  les  notions  de  charge  formelle  et  d’electronegati- 
vite  ne  peuvent  etre  directement  correlees.  En  effet,  bien  que  l’electronegativite  croisse 
dans  l’ordre  : 

%  (Al)  <  x  (H)  <  X  (N)  <  X  (Cl) 

e’est  l’atome  d’aluminium  qui  porte  la  charge  formelle  negative,  l’atome  d’azote  la 
charge  formelle  positive,  les  autres  atomes  ne  portant  pas  de  charge  formelle. 

•  Les  charges  formelles  ne  correspondent  pas  a  des  charges  portees  reellement  par  les 
atomes.  Ainsi,  dans  l’ion  oxonium,  la  charge  formelle  positive  est  localisee  sur  l’atome 
d’oxygene.  Cependant,  compte  tenu  des  electronegativites  des  atomes  d’oxygene  et 
d’hydrogene  (x  (O)  >  X  (H)),  cette  charge  est  plus  vraisemblablement  repartie  sur  les 
trois  atomes  d’hydrogene. 

•  Le  calcul  des  charges  formelles  repose  sur  l'hypothese  de  liaisons  symetriques  ; 
cette  hypothese  est  d’autant  plus  acceptable  que  les  atomes  lies  ont  des  electronega¬ 
tivites  voisines. 
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APPLICATION  1 

Representation  de  Lewis 


Etablir  la  representation  de  Lewis  des  ions  : 

a)  cyanure  CN~  (Z  (C)  =  6  etZ  (N)  =  1)  ; 

b)  triodure  I3  (edifice  non  cyclique). 

a)  L'atome  de  carbone  a  pour  configuration  electro- 
nique  dans  son  etat  fondamental  Is2  2 s1  2 p2  ;  il  pos¬ 
sede  quatre  electrons  de  valence,  soit  Nv  (C)  =  4. 
Celui  d’ azote  a  pour  configuration  electronique  dans 
son  etat  fondamental  Is2  2s2  2 p3  ;  il  possede  cinq 
electrons  de  valence,  Nv  (N)  =  5. 

Le  nombre  de  charge  de  1’ edifice  etant  egal  a  -  1,  le 
nombre  d’electrons  de  valence  a  prendre  en  compte 
vaut  :  Ne  =  4  +  5  -  (-1)  =  10,  soit  cinq  doublets  a 
placer.  Nous  obtenons  alors  : 

-N 


vq  _-\N© 


IN-  "/) 

Aucun  des  deux  atomes  ne  suit  la  regie  de  l’octet. 
Pour  ce  faire,  nous  pouvons  envisager  la  mise  en  com- 
mun  de  Pun  des  deux  doublets  libres  de  chaque  atome 
de  fa£on  a  etablir  une  triple  liaison,  soit : 

!  ic=  Nil® 

L’atome  de  carbone  dispose  de  trois  doublets  Hants 
et  d’un  doublet  libre  dans  Lion  cyanure,  soit  Na  =  5. 
Nous  en  deduisons  son  nombre  de  charge  formelle  : 
zf  =  Av-iVa  =  -l. 

L’atome  d’azote  dispose  egalement  de  trois  doublets 
Hants  et  d’un  doublet  libre  dans  Lion  cyanure,  soit 


Na  =  5  =  Ny.  L’atome  d’azote  ne  porte  done  pas  de 
charge  formelle  dans  Lion  cyanure. 

D’oit  la  representation  de  Lewis: 


°IC=NI 

b)  L’iode  est  un  halogene  ;  un  atome  d’iode  possede 
done  sept  electrons  de  valence  :  Nv  (I)  =  7. 

Le  nombre  de  charge  de  1’ edifice  etant  egal  a  -1,  le 
nombre  d’electrons  a  prendre  en  compte  s’en  deduit : 

Ae  =  3  x  7  -  (-  1)  =  22  soit  D=  11 
L’etablissement  de  deux  liaisons  simples  entre  les 
atomes  d’iode  terminaux  et  l’atome  d’iode  central  et 
[’attribution  de  trois  doublets  non  Hants  a  chaque 
atome  d’iode  terminal  consomme  2  +  2  x  3  =  8  dou¬ 
blets.  Les  trois  doublets  restants  sont  places  sur  l’atome 
d’iode  central.  La  representation  de  Lewis  s’en  deduit : 

|n-T-li|e 

Les  atomes  d’iode  terminaux  ont  un  nombre  de  charge 
formelle  :  Zf  =  NY  -  Na  =  7  -  7  =  0  :  ils  ne  portent  pas 
de  charge  formelle. 

L’atome  d’iode  central  a  un  nombre  de  charge  for¬ 
melle  :  Zf  =  Nv  -  Na  =  7  -  8  =  -  1  :  il  porte  une  charge 
formelle  negative. 

D’oit  la  representation  de  Lewis  : 

IT  -Ip  -  Il 


Pour  s’entrainer  :  ex.  1,  2  et  3) 


■  Acides  et  bases  de  Lewis 

Selon  la  definition  de  Lewis,  un  acide  est  une  entite  dans  laquelle  un  atome  est 
deficitaire  d’au  moins  une  paire  electronique  pour  satisfaire  la  regie  de 
l’octet.  Il  presentera  alors  une  tendance  naturelle  a  pallier  cette  insuffisance. 


Un  acide  de  Lewis  est  un  accepteur  de  doublet. 


C’est  le  cas  de  l’aluminium  dans  le  trihydrure  d’aluminium  AIH3  et  du  bore 
dans  le  trifluorure  de  bore  BF3  .  Cette  notion  fera  par  la  suite  l’objet  d’impor- 
tants  developpements  dans  les  chapitres  de  Chimie  organique. 

Les  proprietes  acides  de  BF3  sont  particulierement  interessantes  :  ne  compor- 
tant  aucun  atome  d’hydrogene,  il  ne  saurait  etre  un  acide  de  Brpnsted  (par 
definition  :  donneur  de  proton  H+).  C’est,  en  revanche,  un  acide  de  Lewis. 
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Selon  la  definition  de  Lewis,  une  base  est  un  donneur  de  doublet. 


C’est  le  cas  de  la  molecule  d’ ammoniac  H3N I  qui  peut  transferer  son  doublet 
en  direction  de  l’acide  de  Lewis  BF3  pour  conduire  a  un  adduit  H3N®  -  ®BF3 
Etant  susceptible  d’accueillir  le  proton  H+  pour  conduire  a  l'ion  ammonium 
NH4,  l’ammoniac  constitue  aussi  une  base  de  Brpnsted.  II  en  sera  de  meme 
pour  toutes  les  autres  bases  de  Lewis. 

1.5  •  Caracteristiques  d'une  liaison  covalente 

La  liaison  covalente,  associant  deux  atomes  A  et  B  d’un  edifice  polyatomique, 
presente  des  proprietes  qui  dependent  peu  des  autres  atomes  de  l’edifice.  Ainsi, 
la  longueur  d’une  liaison  simple  C  -  C  (ou  d’une  liaison  C  -  H)  reste  quasi 
constante  dans  les  molecules  organiques.  II  en  va  de  meme  pour  Fenergie  neces- 
saire  pour  les  rompre. 

1.5.1.  Longueur  de  liaison 

La  longueur  d’une  liaison  A  -  B  se  definit  comme  la  distance  internucleaire, 
c’est-a-dire  la  distance  d^g  separant  les  noyaux  correspondants  a  l’equilibre. 
Elle  depend  done  de  la  taille  des  atomes  isoles.  L’ etude  des  valeurs  numeriques 
des  lignes  du  document  12  montre  que  revolution  des  distances  d^g  se  cor- 
rele  facilement  a  quelques  facteurs  simples. 


A-B 

d\n 

Dab 

A-B 

d\B 

Dab 

A-B 

dAB 

Dab 

A-B 

d\R 

Dab 

H-H* 

74 

436 

H-C 

109 

415 

H-N 

101 

390 

H  -  O 

96 

463 

H-F 

92 

570 

H  -  Cl 

127 

432 

H-Br 

141 

366 

H  - 1 

161 

298 

C-C 

154 

345 

C  =  C 

134 

615 

C  =  C 

120 

812 

C-N 

147 

305 

C  =  N 

126 

615 

C  =  N 

116 

890 

C-0 

143 

356 

c  =  0 

120 

743 

c  =  o 

113 

1076 

C-F 

135 

439 

C-Cl 

177 

327 

C-Br 

194 

276 

C-I 

214 

213 

N-N 

145 

159 

N  =  N 

125 

418 

N  =  N* 

110 

945 

N  -  0 

145 

210 

0-0 

147 

143 

0  =  0* 

121 

498 

0  -  F 

142 

190 

F-F* 

142 

159 

F  -  Cl 

163 

251 

F-Br 

176 

250 

F  - 1 

191 

271 

Cl  -  Cl* 

199 

243 

Cl  -  Br 

214 

218 

Cl -I 

232 

211 

Br-Br* 

229 

193 

Br-I 

254 

179 

I-I* 

267 

151 

Doc.  12  Longueur  d^g  (en  pm)  et  energie  moyenne  de  liaison  D^g  (en  kJ.moD1)  de  quelques  liaisons  covalentes, 
simples  ou  multiples,  AB.  Dans  ce  document,  les  elements  sont  classes  parnumero  atomique  croissant,  de  A  d’abord 
et  de  B  ensuite.  Si  plusieurs  liaisons  associent  deux  elements  A  et  B,  elles  sont  ensuite  classees  par  multiplicite 
croissante. 

*  Liaison  associant  deux  atomes  identiques  dans  la  molecule  diatomique  homonucleaire  A2. 


■  Pour  deux  elements  donnes  A  et  B,  la  distance  est  d’autant  plus  courte  que 
la  multiplicite  de  liaison  est  grande.  Ainsi : 

dc~C  >  dc=C  >  dc=C 
dc-0  >  d(:=0  >  dc=0 


le  picometre  a  pour  symbole  pm  : 

1  pm  =  10“12  m 

\ _ J 
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■  La  distance  dAg  associant  un  element  A  a  des  homologues  d’une  meme 
famille  augmente  en  descendant  dans  leur  colonne  : 

^H-F  <  ^H-Cl  <  "H  Hr  <  <^H  I 

Mais,  elle  diminue  en  revanche  de  la  gauche  vers  la  droite  d'une  meme  periode  : 

dn-c  >  N  >  <4i  0 

1.5.2.  Energie  de  liaison 

Comme  cela  ete  vu  en  classe  de  Premiere  S,  l’energie  de  liaison  DABt  carac- 
terise  l’energie  a  fournir  pour  dissocier  la  molecule  AB  a  l’etat  gazeux  en  deux 
radicaux  A’  et  B",  tous  deux  gazeux,  selon  l’equation  : 

AB  (g)  — *  A  (g)  +  B  (g)  dab 

Les  donnees  numeriques  du  document  13  montrent  que  les  energies  de 
liaison  DAg,  qui  donnent  une  idee  precise  de  la  force  des  interactions  qui 
associent  les  atomes  A  et  B,  varient  en  sens  inverse  de  la  longueur  de  liaison 
dAB.  D’ou  la  conclusion  : 

L’energie  d’une  liaison  AB  est  d’autant  plus  forte  que  la  distance 
internucleaire  dAB  est  courte. 


1.5.3.  Polarisation 


Lorsque  des  atomes  A  et  B  lies  par  liaison  covalente  simple  ou  multiple  pre- 
sentent  des  electronegativites  /  differentes,  le(s)  doublet(s)  electronique(s)  ne 
joue(nt)  plus  un  role  symetrique  a  l’egard  des  deux  atomes  :  quelle  que  soit  la 
maniere  dont  s’est  constitute  la  liaison  (covalence  ou  coordination),  il(s) 
tend(ent),  en  general,  a  se  rapprocher  du  plus  electronegatif  des  deux  atomes. 
Ainsi,  dans  le  cas  d’une  liaison  simple  dans  le  cas  oil  %(A)  <  j((B) : 


ArY\B 


+  Se  -  Se 

>  A — B 

'■  d AB  : 


+  S  -S 

A — B 


Doc.  13  Orientation  du  moment 
dipolaire. 


Tout  se  passe  comme  s  ’  il  y  avait  un  transfert  electronique  partiel  de  A ,  qui  prend 
alors  une  charge  partielle  qA  =  +  de,  vers  l’atome  B  qui  prend  la  charge 
partielle  qg  =  -  Se.  La  liaison  prend  alors  un  caractere  ionique  partiel  ;  elle 
est  purement  covalente  pour  (5=0,  purement  ionique  pour  S-  1 .  La  valeur  de 
8,  0  8  1,  definit  le  pourcentage  ionique  de  la  liaison  A-B. 

La  separation  des  charges  engendre  un  moment  dipolaire colineaire  a  la 
liaison,  oriente  du  pole  -  vers  le  pole  +  du  dipole  (doc.  13)  : 


p  =  q.BA 

L’ expression  de  sa  norme  s’en  deduit  : 

II?  II  =  q-dAB 

Dans  le  Systeme  International,  le  moment  dipolaire  d’une  liaison  ionique  pure, 
produit  de  la  charge  elementaire  (q  =  e  =  1,6. 10-19  C )  par  une  distance  inter- 
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nucleaire  d^B  (de  100  a  200  pm  =  1  a  2.  10“ 10  m)  est  ainsi  de  1'ordre  de 
3 . 10~29  C .  m.  Cette  grandeur  est  tres  petite  ;  on  prefere  done  l'exprimer  dans 
une  autre  unite,  le  debye,  de  symbole  D  ( 1,00  D  =  3,33. 10-30  C.m). 

Le  moment  dipolaire  d’une  molecule  est  une  grandeur  mesurable,  tout  parti- 
culierement  dans  les  etats  dilues  (solutions,  gaz). 

Le  pourcentage  ionique  I^b  de  la  liaison  A-B,  =  <5,  se  determine  en  com- 
parant  le  moment  dipolaire  experimental  pexp  au  moment  dipolaire  theorique 
Pi  obtenu  dans  le  cadre  d’une  liaison  purement  ionique  : 

1ab  =  S= ^ 

Pi 


APPLICATION  2 


Caractere  ionique  de  la  liaison  hydrogene-chlore 


1)  Etablir  la  representation  de  Lewis  de  la  molecule 
de  chlorure  d’  hydrogene  HC1. 


H-Cll 


2)  La  mesure  experimentale  du  moment  dipolaire  du 
chlorure  d’  hydrogene,  molecule  gazeuse  dans  laquelle 
la  distance  inter atomique  est  de  127,4  pm,  conduit  a 
Pex p=  1,07  D  . 

Calculer  son  moment  dipolaire  theorique  en  suppo- 
sant  la  liaison  purement  ionique.  En  deduire  le  pour¬ 
centage  ionique  de  la  liaison  H  -  Cl. 


2)  Dans  l’hypothese  d’une  liaison  ionique,  il  y  a  trans- 
fert  de  l’electron  de  l’hydrogene  vers  le  chlore.  Avec 
une  charge  theorique  qth  =  e  =  1,60. 10“19  C,  le 
moment  dipolaire  theorique,  exprime  en  debye,  vaut 
alors  : 


127,4.  10~12.  1,60.  10~19 
3,33. 10“ 30 


6,12  D 


1)  Le  nombre  d’electrons  de  valence  est  : 

Ne=  1+7  =  8,  soit  un  nombre  de  doublets  D  =  4. 
Un  doublet  est  utilise  pour  etablir  une  liaison  simple 
entre  les  deux  atomes  ;  les  trois  autres  doublets  per- 
mettent  de  completer  l’octet  de  l’atome  de  chlore. 
D’ ou  la  representation  de  Lewis  : 


Le  moment  dipolaire  experimental  correspond  pour 
sa  part  au  produit  de  la  charge  reelle  q  =  de  par  la 
meme  distance  r/n^ci  •  D’oit  le  pourcentage  ionique 
de  la  liaison  H  -  Cl : 


/HC,  =  8= 


7*  exp 

Pi 


1,07 

6,12 


=  17,5  % 


Pour  s’ entrainer  :  ex.  4 


B  Liaison  covalente  delocalisee 

2.1  •  Formules  mesomeres 

Considerons  la  molecule  d’ozone  O3.  Des  mesures  experimentales  montrent 
que  cette  molecule  est  coudee  et  que  ses  deux  liaisons  0-0  sont  identiques 
avec  c/q-0  =  128  pm.  Etablissons  sa  representation  de  Lewis. 


© 


ive  (03)  =  3  1VV  (O)  =  3  X  6  =  18  soit  D  =  9 


(*)  La  premiere  formule  ci-dessus  est 
peu  representative  mais  son  ecriture 
permet  d’etablir  plus  facilement  les 
formules  mesomeres  les  plus  repre¬ 
sentatives. 

V _ _ _ 


- 1/2  +1  - 1/2 

IQ -O-OI 

Doc.  14  Representation  de  l’hy- 
bride  de  resonance  de  l’ozone.  La 
polarite  des  deux  liaisons,  en  accord 
avec  les  charges  formelles  qui  appa- 
raissent  dans  les  deux  formules  meso¬ 
meres,  y  est  precisee. 
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Deux  doublets  sont  utilises  pour  etablir  des  liaisons  simples  entre  l’atome 
d’oxygene  central  et  les  deux  autres  atomes  d'oxygene,  six  autres  doublets  sont 
utilises  pour  completer  l’octet  des  atomes  d’oxygene  terminaux,  le  doublet 
restant  est  place  sur  l’atome  central : 

eio-o2®-oie 

Dans  cette  formule,  l’atome  d’oxygene  central  ne  respecte  pas  la  regie  de 
l’octet.  Aussi,  peut-on  envisager  la  formation  d’une  liaison  double  entre  cet 
atome  et  un  des  deux  autres.  Nous  pouvons  alors  etablir  deux  representations 
de  Lewis  telles  que  tous  les  atomes  verifient  la  regie  de  l’octet  : 

‘0  =  20®-30le  et  01IO-2O®=3OI 

A  ces  formules  correspondraient  deux  liaisons  oxygene-oxygene  differentes  : 
l’une  simple  et  l’autre  double.  Ainsi,  aucune  de  ces  deux  formules  ne  decrit 
correctement  la  repartition  des  doublets  electroniques  dans  la  molecule  d  ’ozone. 
Nous  pouvons  constater  que  la  longueur  commune  aux  deux  liaisons,  128  pm, 
est  intermediaire  entre  la  longueur  d’une  liaison  simple,  147  pm,  et  celle  d’une 
liaison  double,  121  pm.  Aussi,  pour  tenter  de  representer  la  structure  electro- 
nique  reelle  de  cette  molecule,  et  traduire  l’equivalence  des  deux  liaisons,  on 
utilise  l’ensemble  des  deux  formules  de  Lewis  etablies  ci-dessus**)  : 

|  o  =  o®-  oi®  < — >  eio  -  o®=  oi  J 

Aucune  de  ces  deux  formules  ne  represente  la  structure  electronique  reelle  de  la 
molecule  mais  chacune  possede  un  certain  degre  de  ressemblance  avec  elle.  Ces 
deux  formules  sont  appelees  formules  mesomeres.  Par  convention,  chaque 
formule  est  separee  de  la  suivante  par  une  fleche  a  deux  pointes  ■* — *•  .  L’ensemble 
de  ces  formules  mesomeres  est  souvent  represente  entre  accolades  {  } . 

La  structure  reelle  de  la  molecule  est  une  sorte  de  moyenne  entre  ces  deux 
formules  formelles  et  fictives  ;  elle  est  appelee  hybride  de  resonance  entre  les 
formules  mesomeres. 

Le  document  14  donne  la  representation  simplifiee  de  la  repartition  electro¬ 
nique  reelle  dans  lamolecule  d’ozone,  c’est-a-dire  dans  l’hybride  de  resonance. 

2.2  •  Methode  de  la  mesomerie 

Le  resultat  obtenu  dans  le  cas  de  la  molecule  d’ozone  est  general. 


Lorsque  plusieurs  representations  de  Lewis  peuvent  etre  ecrites  pour  un 
edifice  polyatomique  et  que  celles-ci  ne  different  que  par  la  repartition 
des  electrons  autour  des  noyaux,  aucune  de  ces  representations  ne  decrit 
correctement  la  structure  electronique  reelle  de  cet  edifice  mais  toutes 
participent  a  sa  description.  Ces  representations  sont  alors  appelees  for¬ 
mules  mesomeres,  ou  formules  limites  ou  encore  formules  de  resonance. 

La  methode  de  la  mesomerie  consiste  a  ecrire  et  utiliser  l’ensemble  de 
ces  formules  mesomeres  pour  decrire  la  structure  electronique  reelle  de 
l’edifice.  La  structure  electronique  reelle  de  l’edifice,  ou  hybride  de  reso¬ 
nance,  est  une  moyenne  ponderee  des  differentes  formules  mesomeres. 


Le  passage  d’une  formule  mesomere  a  l’autre  se  fait  par  deplacement  d’elec- 
trons  ;  ces  transferts  peuvent  etre  schematises  par  des  fleches. 
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Pour  la  molecule  d ’ozone,  on  peut  ainsi  ecrire  : 

1 10  =  o®^5ie  -< — ►  ei5^  o®=Q>i  | 

Ces  deux  formules  mesomeres  sont  ici  equivalentes  et  contribuent  de  la  meme 
maniere  a  la  description  de  la  structure  electronique  reelle  de  l’ozone  ;  ce  n’est 
pas  toujours  le  cas.  Pour  eviter  d’ecrire  des  formules  qui  ne  contribuent  que 
tres  peu  a  la  description  de  la  structure  reelle,  on  peut  degager  certains  criteres 
de  selection  pour  etablir  les  formules  mesomeres  les  plus  contributives. 


(*)  II  lie  faut  jamais  oublier  que  les 

atonies  de  la  seconde  periode  ne  peu- 
vent  pas  enfreindre  la  regie  de  l’oc- 
tet,  c'est-a-dire  etre  entoures  de  plus 
de  huit  electrons.  Ce  n’est  plus  le  cas 
pour  les  atomes  des  periodes  suivantes. 
v _ _ _ 


O:  Is2  2s2  2p4 
S:  l.s2  2s2  2p6  3s2  3p4 

Doc.  15  Configurations  electro- 
niques  dans  leur  etat  fondamental 
des  atomes  d’oxy gene  et  de  soufre. 
Les  elements  correspondants 
appartiennent  a  la  meme  famille 
chimique. 


(**)  Le  soufre  qui  appartient  a  la  troi- 
sieme  periode  de  la  classification  peut 
etre  entoure  de  plus  de  huit  electrons. 

V _ _ _ 


2.3  •  Degre  de  contribution  des  formules  mesomeres 

■  Les  formules  mesomeres  les  plus  contributives  doivent  respecter  au  mieux 
les  criteres  suivants  : 

•  Les  atomes  de  carbone,  azote,  oxygene  et  fluor  doivent,  lorsque  c’est  pos¬ 
sible,  respecter  la  regie  de  Loctet*"  \  Ce  critere  existe  encore  pour  les  autres 
atomes,  mais  il  est  alors  moins  important. 

•  Le  nombre  de  charges  formelles  doit  etre  limite  :  la  somme  des  valeurs  abso- 
lues  des  nombres  de  charge  formelle  doit  etre  minimale.  Les  charges  formelles 
de  meme  signe  doivent  preferentiellement  etre  portees  par  des  atomes  eloignes. 

•  Le  signe  des  charges  formelles  doit  etre  en  accord  avec  les  electronegativi- 
tes  des  elements  mis  en  jeu.  Ainsi,  s’il  y  a  une  charge  formelle  negative,  elle 
est  preferentiellement  portee  par  l’atome  le  plus  electronegatif  de  l’edifice. 

■  Determinons  les  principals  formules  mesomeres  de  la  molecule  de  dioxyde 
de  soufre  SO2  afin  de  representer  l’hybride  de  resonance  correspondant. 
Comme  les  atomes  de  soufre  et  d’oxygene  possedent  six  electrons  de  valence, 
la  molecule  possede  Ne  =  6  +  2x6  =  18  electrons  de  valence  (doc.  15).  Elle 
met  done  en  jeu  ( D  =  9),  neuf  doublets  d’electrons. 

Deux  doublets  sont  utilises  pour  etablir  des  liaisons  simples  entre  l’atome  de 
soufre  et  les  deux  atomes  d’oxygene,  six  autres  doublets  sont  utilises  pour  com¬ 
pleter  l’octet  des  atomes  d'oxygene  terminaux,  le  doublet  restant  est  place  sur 
l’atome  de  soufre. 

eIO  -  S2®-  01® 

Dans  cette  formule,  un  nombre  important  de  charges  formelles  intervient  et 
l’atome  de  soufre  ne  respecte  pas  la  regie  de  l’octet. 

Aussi,  peut-on  envisager  la  formation  d’une  liaison  double  entre  l’atome  de 
soufre  et  un  des  atomes  d’oxygene  qui  conduit  a  deux  formules  mesomeres 
equivalentes  : 

10  =  S®—  01®  < — ►  eIO  -  s®=  01 

La  regie  de  l’octet  est  respectee  pour  tous  les  atomes  dans  ces  formules. 
Cependant,  elles  font  encore  intervenir  des  charges  formelles.  Pour  les  mini¬ 
miser,  on  peut  envisager  la  formule^*)  : 

10  =  s  =  01 

Les  trois  dernieres  formules  sont  celles  qui  contribuent  le  plus  a  la  description 
de  la  structure  electronique  reelle  de  la  molecule  de  dioxyde  de  soufre,  avec 
une  contribution  importante  de  la  derniere  : 

I  10^  s®^o  I®  ♦ — ►  elS^  s®=  01  * — ►  10  =  s  =  01 J 


- 1/2  +1  - 1/2 

La  representation  de  l’hybride  de  resonance  s’en  deduit :  |0  -  S  -  01 
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APPLICATION  3 


Structure  electronique  de  I'ion  nitrate 


Determiner  les  principals  formules  mesomeres  de 
I’ion  nitrate  NO  , .  En  deduire  I’hybride  de  resonance 
correspondant.  Z(N)  =  7  ;  Z(0)=  8. 

Etablissons  les  configurations  electroniques  des 
atomes  d’azote  et  d’oxygene  dans  leur  etat  fonda- 
mental  :  N  :  Is2  2 s~  2p3  et  O  :  Is2  2s2  2/r4 
L’atome  d’azote  possede  cinq  electrons  de  valence  et 
l’atome  d’oxygene  six.  L’ion  nitrate  possede  done 
Ne  =  5  +  3x6  —  (-1)  =  24  electrons  de  valence. 

II  met  done  en  jeu  D  =  12  doublets  d’electrons. 
Trois  doublets  sont  utilises  pour  etablir  des  liaisons 
simples  entre  l’atome  d’azote  et  les  trois  atomes  d’oxy¬ 
gene,  neuf  autres  doublets  sont  utilises  pour  com¬ 
pleter  l’octet  des  atomes  d’oxygene  terminaux. 


®IO  -  N2®-  01° 

Dans  cette  formule,  un  nombre  important  de  charges 
formelles  intervient  et  l’atome  d’azote  ne  respecte 


pas  la  regie  de  l’octet.  Aussi,  peut-on  envisager  la 
formation  d’une  liaison  double  entre  l’atome  d’azote 
et  un  des  atomes  d’oxygene  qui  conduit  a  trois  for¬ 
mules  mesomeres  equivalentes  : 


(  101°  rIOI° 

Ain  _vi  r\ 

I IO  =  N®* 01®  « — >®I0  -  N®=  Ol 


IOI 


01 


IO-N®-OI( 


La  regie  de  l’octet  est  respectee  pour  tous  les  atomes 
dans  ces  formules.  On  ne  peut  pas  diminuer  plus  les 
charges  formelles  car  l’azote  et  l’oxygene  appar- 
tiennent  a  la  seconde  periode  et  ne  peuvent  pas 
enfreindre  la  regie  de  1’ octet. 

Ce  sont  ces  trois  dernieres  formules  qui  contribuent 
le  plus  a  la  description  de  la  structure  electronique 
reelle  de  Lion  nitrate. 

L’hybride  de  resonance  s’en  deduit : 


-2/3 . 

10  -  N-  Ol 


+  1 


Pour  s’entrainer  :  ex.  5,  6,  7  et  8  ) 


2.4  •  Notion  de  liaison  delocalisee 


+  S  -5 

H  -  C  =  O 

i 

H 


Doc.  1 6  Dans  le  methanal,  le  dou¬ 
blet  n  est  localise. 


■  Determinons  les  representations  de  Lewis  possibles  pour  le  methanal  hLCO 
et  I’ion  methanoate,  ou  formiate,  HCO^. 


•  Pour  le  methanal :  Ne  =  2  x  1+4  +  6=12,  soit  D  =  6. 
On  obtient  alors  les  deux  formules  mesomeres  suivantes  : 


A 

H  -  C  =  Ol 
I  “ 
H 


La  seconde  formule  (pas  de  charge  formelle  et  un  octet  d’electrons  pour  C  et 
0)  est  celle  qui  contribue  le  plus  a  la  description  de  la  structure  electronique 
reelle  du  methanal  ;  la  premiere  traduit  la  polarisation  de  la  liaison  CO.  Ces 
deux  formules  different  par  le  positionnement  d’un  doublet  d’electrons.  Cependant, 
ce  doublet  reste  localise  au  niveau  du  carbone  et  de  l’oxygene  (doc.  16). 


•  Pour  Lion  formiate  :Ne=  1  +  4  +  2  x  6  -(-1)  =  18,  soitD  =  9. 
On  obtient  alors  les  deux  formules  mesomeres  suivantes  : 


19 
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Hachette  Livre  -  H  Prepa  I  Chimie,  lre  onnee,  PCSI- La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


s 


Architecture  moleculaire 


-  1/2  -  1/2 

IO-C-OI 

H 


Doc.  17  Hybride  de  resonance  de 
l’ion  formiate.  Les  pointilles  tra- 
duisent  la  delocalisation  des  deux 
doublets. 


Ces  deux  formes  sont  equivalentes.  Elies  different  par  le  positionnement  de 
deux  doublets  d’electrons  au  niveau  de  trois  atomes  :  on  dit  que  les  deux  dou¬ 
blets  sont  delocalises  sur  ces  trois  atomes  ou  encore  que  le  doublet  7t  de  la 
double  liaison  est  delocalise  (doc.  17). 

Ces  resultats  sont  en  accord  avec  la  longueur  des  liaisons  carbone-oxygene 
dans  ces  deux  edifices  :  120  pm  pour  la  double  liaison  CO  du  methanal  et 
127  pm  pour  les  deux  liaisons  de  l’ion  formiate  qui  sont  intermediaries  entre 
une  simple  liaison  C-0  ( 140  pm)  et  une  double  liaison  C=0  (120  pm). 

■  Considerons  le  cas  du  dioxyde  d’azote  NO2 

Avec  un  nombre  d  ’electrons  de  valence  Ae  =  5  +  2x6=17,  nous  devons  repar- 
tir  huit  doublets  et  un  electron  celibataire. 

Deux  doublets  sont  utilises  pour  etablir  des  liaisons  simples  entre  l’atome 
d’azote  et  les  deux  atomes  d’oxygene.  Les  six  autres  doublets  permettent  de 
completer  l’octet  des  deux  atomes  d’oxygene  et  l’electron  celibataire  est  place 
sur  F  azote  : 

eIO  -  N2®-  Ol® 


© 


(*)  Les  formules  (I)  et  (II)  sont  tres 
utiles  pour  expliquer  la  dimerisation  de 
NO2  en  N2O4  par  etablissement  d’une 
liaison  covalente  simple  entre  les  deux 
atomes  d’azote. 

v.  _  _  > 


Le  benzene  a  ete  decouvert  par  le  phy- 
sicien  et  chimiste  M.  Faraday  en  1825. 
C’est  le  chimiste  allemand  A.  Von 
Kekule  qui  a  propose  en  1865  les  deux 
formes  ci-contre  pour  expliquer  les 
proprieties  du  benzene. 

V 


H 


H 


Doc.  1 8  Hybride  de  resonance  du 
benzene  :  les  deux  formules  de 
Kekule  contribuent  de  maniere 
identique  a  la  description  de  la 
structure  electronique  du  benzene. 


Cette  formule  presente  de  nombreuses  charges  formelles  qui  peuvent  etre  mini- 
misees  en  envisageant  une  double  liaison  entre  l’atome  d’azote  et  un  atome 
d’oxygene  : 

(I)  IO  =  N®-Ole  ®IO-N®=o;  (II) 

La  regie  de  l’octet  y  est  verifiee  pour  l’atome  le  plus  electronegatif  ;  ces  for¬ 
mules  presentent  des  charges  formelles  en  accord  avec  les  electronegativites 
des  elements  mis  en  jeu. 

On  peut  aussi  envisager  de  placer  1’electron  celibataire  sur  un  des  deux  atomes 
d’oxygene  : 

(III)  10  —  N  =  Ol  IO  =  N  -  Ol  (IV) 

Les  formules  (III)  et  (IV)  ne  presentent  pas  de  charge  formelle. 

(I),  (II),  (III)  et  (IV)  constituent  les  principales  formules  mesomeres  du  dioxyde 
d’azote^**. 

■  La  chimie  presente  ainsi  de  nombreux  exemples  de  composes  a  liaisons  delo- 
calisees.  Le  benzene  C^Hg  est  l’un  des  plus  celebres  en  chimie  organique. 

La  molecule  de  benzene  est  cyclique  et  plane.  Les  centres  des  six  atomes  de 
carbone  sont  situes  aux  sommets  d’un  hexagone  regulier  :  les  six  liaisons  car- 
bone-carbone  sont  identiques  et  leur  longueur,  139  pm,  est  intermediaire  entre 
la  longueur  d’une  simple  liaison  C-C,  154  pm,  et  celle  d’une  double  liaison 
C=C,  134  pm. 

Avec  un  nombre  d’electrons  de  valence  egal  a  Ne  =  6x4  +  6x  1=30,  soit  un 
nombre  de  doublets  a  placer  de  D  =  15,  nous  pouvons  etablir  deux  formules 
mesomeres  appelees  formules  de  Kekule. 


H 


H 

I 


H 


IS 


C  C 

H  C  H 
I 

H 


H 

H  c\  H 

c  ^  c 


c\  Cc. 


H 


C 

H 


H 
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(*)  Dans  le  propenal,  les  deux  doubles 
liaisons  sont  egalement  conjuguees  : 

S  ^  ^ 

j  IO  =  CH-  CH  =  CH2  -< - ► 

e—  ©  ) 

P  -  CH  =  CH  -  CH,  j 

\ _ / 


Le  passage  d’une  formule  a  l’autre  se  fait  en  «  basculant  »  une  double  liaison 
autour  d'un  sommet  du  cycle  ;  il  entraine  le  basculement  des  deux  autres  doubles 
liaisons  :  ces  doubles  liaisons  sont  dites  conjuguees^  \ 

L’hybride  de  resonance  represente  dans  le  document  18  traduit  la  delocalisa¬ 
tion  de  trois  doublets  d’electrons  sur  les  six  atomes  de  carbone  du  cycle  :  les 
trois  doublets  n  sont  delocalises  sur  l'ensemble  du  cycle.  Cette  delocalisation 
etendue  dans  un  cycle  confere  a  la  molecule  de  benzene  une  grande  stabilite. 


APPLICATION  4 


Structure  electronique  de  I'aniline 


1)  Ecrire  les  principals  formules  mesomeres  de 
I’aniline  C6H5NH2. 

2)  En  deduire  la  structure  de  I'hybride  de  resonance 
correspondant. 


1)  Detenninons  le  nombre  d’electrons  de  valence  : 

Ne=  6x4  +  5  x  1  +  5  +  2  x  1=36,  D=  18. 

Nous  pouvons  tout  d’abord  etablir  deux  formules 

mesomeres  ne  presentant  pas  de  charge  formelle  : 

H 
I 

IN  -  H 

H  C\  H 

c  c 

« - >.  II  I 

c  c 


H 

I 

IN  -  H 

H  C  H 

c  ^  c 
^  ^c 

/  sS  /  \ 

H  C  H 

I 

H 


\ 

H  C  H 
I 
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Cependant,  le  doublet  libre  de  l’atome  d’azote  est 
situe  a  une  liaison  simple  d’un  doublet  n.  On  peut 
done  envisager  une  delocalisation  electronique  plus 
etendue  et  etablir  trois  autres  formules  mesomeres 


qui  contribuent  moins  a  la  description  de  la  structure 
que  les  deux  premieres.  En  effet,  bien  que  respectant 
la  regie  de  l’octet,  elles  font  apparaitre  des  charges 
formelles  qui,  de  plus,  ne  sont  pas  en  accord  avec  les 
electronegativites  companies  de  l’azote  et  du  carbone 
(doc.  19). 

2)  L’hybride  de  resonance  correspondant  a  l’ensemble 
de  ces  formules  s’ecrit  : 


h  3(5 


H 
I 

;N-H 

H^Jc^ 

C  c 
11  :  1 
C  c 


H 


:  0  <  <5<  1 


H 


C  *  H 

ra 

H 


La  presence  des  charges  partielles  sur  l’azote  et  cer¬ 
tains  atomes  de  carbone  est  due  a  la  contribution  faible 
mais  reelle  des  trois  formules  intermediaires.  Quatre 
doublets  d’electrons  (trois  doublets  n  et  un  doublet 
non  liant)  sont  ici  delocalises  sur  sept  atomes. 
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I 

f-IN-H 

^-►1 

H  c  H 

cv  c 

I  II 

c  c 

/  -N  /  \ 

H  C  H 
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N-H 


©. 
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N-H 
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c  &ce 

-  II  1°  - 

c  c 

/  \  X.  \ 

H  C  H 
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Doc.  19  Formules  mesomeres  envisageables  de  I’aniline  CgH^NHo. 


<z  Pour  s’entrainer  :  ex.  9  ) 
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(*)  Ce  sigle,  issu  de  la  terminologie 
anglaise  :  Valence  Shell  Electronic  Pair 
Repulsions,  constitue  le  nom  classique 
d’une  theorie  qui,  en  langue  franqaise, 
s’appelle  theorie  R.P.E.C.V. 


a=  180° 


a=  120° 


a=  109,47° 


Geometrie  des  edifices  polyatomiques 


La  formule  brute  d’un  corps  donne  son  atomicite,  c’est-a-dire  le  nombre  d’atomes 
qu’il  comporte.  Si  sa  connaissance  constitue  une  condition  necessaire,  elle  est 
loin  d’etre  suffisante  pour  en  prevoir  les  proprietes,  dont  beaucoup  decoulent 
directement  de  la  geometrie  des  molecules. 

C’est  ainsi  que  les  molecules  d’oxyde  et  de  sulfure  d’hydrogene,  tLO  et  LLS, 
sont  coudees  et  constituent,  a  l’etat  liquide,  d’excellents  solvants  des  produits 
ioniques,  tandis  que  leurs  homologues,  dioxyde  et  disulfure  de  carbone  CCL  et 
CS2  ,  sont  lineaires  et  servent  de  solvants  pour  des  molecules  covalentes. 

La  geometrie  d’un  edifice  polyatomique,  c’est-a-dire  la  disposition  de  ses 
atomes  dans  l’espace,  peut  etre  determinee  experimentalement,  par  diffraction 
des  rayons  X  par  exemple.  La  methode  V.S.E.P.R.*  '  \  basee  sur  la  repulsion 
des  paires  electroniques  de  la  couche  de  valence,  en  permet  une  prevision 
qualitative. 

3.1  •  Methode  V.S.E.P.R. 

Partant  de  l’idee,  emise  par  N.  Sidgwick  et  H.  Powel,  que  les  paires  d’electrons 
de  valence  d’un  atome  se  repoussent  mutuellement,  R.J.  Gillespie  a  etabli  les 
regies  qui  prevoient  l’orientation  des  liaisons  autour  d’un  atome,  appele  pour 
la  circonstance  atome  central,  d’une  molecule  ou  d’un  ion. 


a=  120° 
P=  90° 


a  =90° 


Doc.  20  Orientation  dans  l’espace 
des  paires  electroniques  qui  entourent 
l’atome  central  A.  Parmi  les  doublets, 
certains  servent  a  former  des  liaisons 
simples  ou  multiples  avec  les  atomes 
X,  d’autres  pouvant  rester  non  Hants 
sous  forme  de  paires  libres. 


R.J.  Gillepsie  est  un  chimiste  anglais, 
ne  en  1924,  qui  a  developpe  les  super- 
acides,  etudie  la  geometrie  des  edifices 
polyatomiques,  travaille  sur  les  cations 
polyatomiques  des  elements  non  metal- 
liques,... 

V _ / 


R.J.  Gillepsie  postule  que,  pour  les  especes  ne  comportant  pas  de  liaisons 
multiples,  en  premiere  approximation  : 

Toutes  les  paires  d’electrons  liantes  et  libres  se  trouvent  statistiquement  a 
la  meme  distance  du  noyau,  comme  s’ils  se  platjaient  a  la  surface  d’une 
sphere  dont  le  noyau  occuperait  le  centre.  Ces  doublets  se  repoussent 
mutuellement  et  se  localisent,  dans  des  positions  qui  minimisent  les  repul¬ 
sions  electroniques.  Ils  sont  alors  le  plus  eloignes  possible  les  uns  des  autres. 

Pour  des  raisons  de  symetrie,  les  doublets  de  la  couche  externe  de  l’atome  central 
foment  alors  des  figures  geometriques  regulieres  inscrites  selon  les  cas,  soit  dans 
un  cercle  pour  les  especes  planes,  soit  dans  une  sphere  pour  les  autres  (doc.  20). 
Pour  les  especes  comportant  des  liaisons  multiples,  R.J.  Gillepsie  considere 
qu’une  liaison  multiple  se  comporte,  en  premiere  approximation,  comme  une 
liaison  simple,  il  suffit  done  de  connaitre  le  nombre  total  d’atomes  lies  a  l’atome 
central  quelle  que  soit  la  nature  de  ces  liaisons. 

Dans  ces  conditions,  la  formulation  V.S.E.P.R.  du  compose  au  niveau  de 
l’atome  central  A  s’exprime  ainsi  par  une  expression  du  type*  ’ : 

AXmEn 

ou  m  indique  le  nombre  d’atomes  X  auxquels  est  lie  l’atome  central  A  et 
n  celui  des  entites  non  liantes  E  (doublets  libres  ou  electron  celibataire) 
qu’il  possede  en  propre. 


11  est  done  necessaire  d’avoir  etabli  la  representation  de  Lewis  d’un  edifice 
avant  de  rechercher  la  formulation  V.S.E.P.R.  au  niveau  d’un  de  ses  atomes. 


(**)  Afin  de  distinguer  la  formule 
chimique  d’une  molecule  AXm  de 
formulation  V.S.E.P.R.,  AXmEn,  cette  der- 
niere  doit  toujours  comporter  le  coeffi¬ 
cient  de  E,  meme  s’il  est  nul. 

\ _ 12 _ 


Le  document  21,  donne  les  geometries  que  Lon  peut  prevoir,  en  premiere 
approximation,  selon  la  formulation  V.S.E.P.R.  La  position  des  doublets  libres 
E,  represents  par  un  fuseau,  est  bien  determinee  ;  elle  sera  justifiee  au  para¬ 
graphs  suivant.  Ces  geometries  sont  regroupees  selon  la  somme  m  +  n  prove- 
nant  de  la  formule  AXmEn. 


Architecture  moleculaire 


■  /«  +  «  =  2 


AZ2£0  :  l’edifice  est  lineaire  ;  BeH2,  C02;  HCN,... 
■  m  +  n  =  3  :  doublets  d’electrons  pointant  vers  les  sommets  d’un  triangle 


E 


AXt,E{\  :  1' edifice  triangulaire  ; 
A1C13N03,S03,... 


AXiE\  :  edifice  coude  ; 
SnCl2,  03,  S02;... 


■  m  +  n  =  4  :  doublets  d’electrons  pointant  vers  les  sommets  d’un  tetraedre 


E 


AX^Eft  :  edifice  tetraedrique  ;  AX$E\  :  edifice  pyramidal 
CH4,  SO|_,  OPCl3,...  a  base  triangulaire  ; 

NH3,  OSCl2,... 


E 


AX2E2  :  edifice  coude  ; 
H20,SC12,  C102>... 


AX$Eq  :  edifice  bipyramidal  AX4E1  :  edifice  tetraedrique  AX3£2  :  edifice  en  T  ; 
a  base  triangulaire  irregulier  en  papillon  C1F3,... 

PC15,S0F4,...  SF4  XeF202,... 


AX2E}  :  edifice 
lineaire  ; 

If,- 


■  m  +  n  =  6  :  doublets  d’electrons  pointant  vers  les  sommets  d’un  octaedre 


AX(,E 0  :  edifice  octaedrique  ;  AX$E\  :  edifice  pyramidal 

SFg,  PC16 ,  IF5O, . . .  a  base  carree,  BrF3,  XeF40, . . . 


E 


AX4E2  :  edifice  carre  ; 
BrF4,  XeF4 


Doc.  21  Formules  V.S.E.P.R.,  geometries  correspondantes  et  exemples.  Les  atomes  centraux  sont  representes  en 
gras.  Les  formules  des  edifices  polyatomiques  ne  mettant  en  jeu  que  des  liaisons  simples  sont  ecrites  en  noir  et 
celles  comportant  au  moins  une  liaison  multiple  sont  ecrites  en  bleu. 
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Ainsi,  considerons  trois  edifices  dont  la  representation  de  Lewis  a  ete  etablie 
au  paragraphe  1.4.  : 

•  Vacide  hypochloreux  HOC1  de  representation  de  Lewis :  H  -  O  -  CJI 

a  pour  formule  V.S.E.P.R.,  au  niveau  de  l’atome  d’oxygene  central,  AX2E2  : 
l’edifice  est  done  coude  ; 

•  Vacide  methanoique  de  representation  de  Lewis  : 

II  _ 

H-C-O-H 

a  pour  formule  V.S.E.P.R,  au  niveau  de  Latome  de  carbone  central,  AXj,Eq  : 
l’edifice  est  done  triangulaire  ; 

•  1  ’ion  triiodure  de  representation  de  Lewis  : 


a  pour  formule  V.S.E.P.R.,  au  niveau  de  l’atome  d’iode  central,  AX2E2  : 
l’edifice  est  lineaire. 

Pour  s’entrainer  :  ex.  10  et  11 


3.2  •  Existence  de  formules  mesomeres 


o 


o  o 


Doc.  22  Les  trois  atomes  d’oxy¬ 
gene  de  l’ion  nitrate  sont  situes  aux 
sommets  d’un  triangle  equilateral. 


Lorsque  la  structure  electronique  reelle  d’une  molecule  doit  etre  decrite  a  l’aide 
de  plusieurs  formules  mesomeres,  deux  cas  peuvent  se  presenter  selon  que  les 
formules  mesomeres  sont  equivalentes  et  conduisent,  ou  ne  conduisent  pas,  a 
une  meme  geometrie. 

■  Considerons  l’ion  nitrate  NO3".  Dans  V application  3,  nous  avons  etabli  trois 
formules  mesomeres  pour  cet  ion  : 

(lOQ-N®-Ole  < — >►  10  =  N®-  Ol®  ■* — »-eIO  -  N®  =  Ol  ) 

11  “  1  e  “  “  1  e  “ 

(  101  101  101  ) 

Ces  trois  formules  mesomeres  sont  ici  equivalentes  et  chacune  d’entre  elles  cor¬ 
respond  a  la  meme  geometrie  au  niveau  de  l’atome  d’ azote  puisque  leur  formula¬ 
tion  V.S.E.P.R.  y  est  identique,  AX^Eq  :  Lion  nitrate  est  done  triangulaire  (doc.  22). 


e 


Doc.  23  a)  Les  deux  formules 
mesomeres  principales  de  1’ aniline ; 
b)  Les  trois  autres  formules  meso¬ 
meres  moins  contributives. 


■  Considerons  a  present  l’aniline  dont  les  formules  mesomeres  ont  ete  etablies 
dans  V application  4. 

Les  deux  formules  principales,  qui  ne  font  pas  apparaitre  de  charges  formelles, 
correspondent  au  niveau  de  l’azote  a  une  formulation  V.S.E.P.R.  AX^E |  qui  per- 
mettrait  de  prevoirune  geometrie  tetraedrique  (doc.  23  a).  En,  revanche,  les  trois 
formules  qui  font  apparaitre  des  charges  formelles  correspondent  au  niveau  de 
l’azote  a  une  formulation  V.S.E.P.R.  AX^Eq  qui  permet  de  prevoir  une  geometrie 
plane  triangulaire  (doc.  23  b). 

L’experience  montre  que  la  structure  geometrique  reelle  est  intermediate  entre 
ces  deux  geometries.  Les  formules  moins  contributives  peuvent  done,  malgre 
tout,  avoir  une  incidence  sur  la  geometrie. 

Lorsque  les  formules  mesomeres  ne  sont  pas  equivalentes,  on  raisonne 
generalement  sur  les  formules  mesomeres  principales  (les  plus  contri¬ 
butives). 


Pour  s’ entrainer  :  ex.  12) 
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3.3  •  Modification  des  angles  de  liaison 


Les  paires  electroniques  autour  de  l’atome  central  ne  sont  pas  toujours  abso- 
lument  equivalentes. 

3.3.1.  Influence  des  doublets  libres 

Les  repulsions  electroniques  different  selon  les  doublets  mis  en  jeu. 

Du  fait  de  1’attraction  exercee  par  le  noyau  de  l’atome  X,  une  paire  liante  est 
toujours  plus  eloignee  de  l’atome  central  qu’une  paire  libre  (ou  non  liante).  Les 
interactions  electroniques,  toujours  repulsives,  seront  alors  plus  importantes  entre 
deux  doublets  libres  qu’entre  deux  doublets  Hants  ;  l’interaction  entre  une  paire 
libre  et  un  doublet  liant  sera  intermediate  entre  les  deux.  De  sorte  que  : 


H 

a) 

H-C-H 

H 

b) 

H-N-H 

H 

c) 

H-O-H 

Doc.24  Representation  de  Lewis 
des  molecules  de  methane  (a), 
d’ammoniac  (b)  et  d’eau  (c). 


Les  interactions  repulsives  se  classent  ainsi : 
repulsion  non  liant/  non  liant  >  repulsion  non  liant /liant 

>  repulsion  liant /liant 


C’est  pour  cette  raison  que  : 

•  dans  les  structures  de  formulation  V.S.E.P.R.,  AX4E1,  AX3E2  et  AX2E3,  les 
doublets  libres  se  placent  dans  les  positions  de  la  base  triangulaire  ou  ils  sont 
le  plus  eloignes  des  autres  doublets  presents  ; 

•  dans  les  structures  de  formule  AX4E2,  ils  se  placent  le  plus  eloignes  possible 
l’un  de  l’autre. 

Dans  la  pratique,  la  presence  d’un  doublet  libre  entraine  une  deformation 
des  angles. 


Un  doublet  libre  E  provoque  l’ouverture  des  angles  E  -  A  -  X  et  la 
diminution  des  angles  de  liaison  X-A-X. 


Etudions  les  angles  de  liaison  dans  les  molecules  CH4  NH3  et  OTL  (doc.  24). 

Les  trois  molecules  CH4 ,  NH3  et  OEL  ,  de  formulations  V.S.E.RR.  respectives 
AX4E0  ,AXjE\  etAX2E2 ,  ont  toutes  une  valeur  (m  +  n)  =  4:  elles  relevent  done 
toutes  d’une  repartition  tetraedrique  des  doublets  autour  de  l’atome  central. 
L’ augmentation  des  repulsions  dues  aux  paires  libres  entraine  une  reduction 
de  Tangle  H  -  A  -  H  (doc.  25). 


a  =  109,5°  a=  107°  a  =  104,5° 

a'  >  a  a!'  >  a’>  a 


Doc.  25  Geometrie  des  molecules :  a)  CH4  ;  b)  NH3 ;  c)  OEb. 
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Doc.  26 

T  azote  : 

Derives  oxygenes  de 
a)  NO?  ;  b)  N02  ;  c)  NO2. 

a) 

IOI 

H-C-H 

b) 

C 

H  a  H 

du  methanal. 

b)  Structure  geometrique  du  metha¬ 
nal :  a  =  116°. 


3.3.2.  Presence  d'un  electron  celibataire 

Lorsque  la  representation  de  Lewis  d’une  molecule  fait  apparaitre  un  electron 
celibataire,  il  est  compte,  en  premiere  approximation,  comme  un  doublet  libre 
d’electrons.  Dans  la  pratique,  la  presence  d’un  electron  celibataire  entraine  une 
modification  des  angles. 

Un  electron  celibataire  est  moins  repulsif  qu’un  doublet 

Considerons  le  dioxyde  d’ azote  NCU  et  ses  ions  derives  NO?  et  NO?  dont  les 
representations  de  Lewis  sont  donnees  au  document  26. 

•  L’ion  nitronium  NOj  a  une  formulation  V.S.E.P.R.  de  type  AXsE^.  Cet  ion 
presente  une  structure  lineaire  parfaite,  avec  un  angle  O  -  N  -  O  de 
a=  180°  (doc.  26  a). 

•  La  molecule  NO2  (doc.  26  b)  et  Lion  nitrite  NO?  (doc.  26  c)  ont  tous  deux 
une  formulation  V.S.E.P.R.  de  type  AXjE correspondant  a  un  angle  0  -  N  -  0 
theorique  de  a  =  120° . 

Le  doublet  libre  sur  l’atome  d’azote  dans  NO2  est  plus  repulsif  que  l’unique 
electron  sur  l’azote  dans  NO2.  L’ angle  O  -  N  -  O  est  done  plus  petit  dans 
NO2  que  dans  NO2  :  115°  contre  134°. 

3.3.3.  Influence  des  liaisons  multiples 

Les  liaisons  multiples,  constitutes  d’au  moins  deux  doublets  d’electrons, 
sont  plus  repulsives  que  les  liaisons  simples  et  sont  responsables  de  la 
modification  des  angles  de  liaison  au  niveau  des  atomes  concernes. 


Ainsi,  pour  la  molecule  de  methanal  (doc.  27  a),  de  formulation  V.S.E.P.R. 
AX3E0  au  niveau  de  l’atome  de  carbone,  on  prevoit  une  geometrie  triangulaire 
et  des  angles  de  liaison  egaux  a  120°.  La  presence  de  la  double  liaison  entraine 
un  resserrement  de  Tangle  HCH  qui  vaut  effectivement  116°  (doc.  27  b). 

3.3.4.  Influence  de  I'electronegativite 

Plus  un  atome  est  electronegatif,  plus  il  a  tendance  a  attirer  vers  lui  les  dou¬ 
blets  Hants  qu’il  partage. 

Ainsi,  si  Tatome  central  est  plus  electronegatif  que  les  atomes  auxquels  il  est 
lie,  les  doublets  Hants  correspondants  seront  plus  proches  de  lui ;  ils  vont  s  ’ecar- 
ter  les  uns  des  autres  pour  minimiser  leurs  repulsions  :  les  angles  entre  les  liai¬ 
sons  correspondantes  augmentent  (doc.  28). 


© 


a=  107°  a'  =93° 


■  En  resume,  les  regies  de  Gillespie  permettent  de  determiner  la  forme  de 
la  molecule,  mais,  compte  tenu  des  approximations  sur  lesquelles  elles  repo- 
sent,  elles  ne  permettent  en  revanche  pas  de  preciser  les  valeurs  exactes  des 
angles  de  liaison  qui  sont  fournies  par  des  determinations  experimentales.  Elles 
prevoient  neanmoins  revolution  relative  des  angles  X  -  A  -  X  au  sein  d’une 
serie  de  composes  voisins. 
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Le  document  29,  ci-dessous,  presente,  a  titre  d’exemple,  les  valeurs  reelles  des 
angles  observes  dans  quelques  molecules  gazeuses  d’halogenures  AXm  a  struc¬ 
ture  bipyramidale  (doc.  29  a)  ou  octaedrique  (doc.  29  b). 


Doc.  29  Angles  de  liaison  dans  quelques  molecules  gazeuses  d’halogenures  d’elements  du  bloc  p  a  structures  : 
a)  bipyramidale  ;  b)  octaedrique. 

CT  Pour  s’ entrainer  :  ex.  15^) 


3.4  •  Polarite  des  molecules 


De  nombreuses  molecules  possedent  un  moment  dipolaire  et  sont  dites  polaires. 
Celles  qui  ne  possedent  pas  de  moment  dipolaire  sont  dites  apolaires. 


(*)  La  presence  de  doublets  libres  sur 
certains  atomes  doit,  pour  un  calcul 
complet,  egalement  etre  prise  en 
compte. 

V  _  J 


Nous  avons  vu  au  paragraphe  1.5.3.  qu’une  liaison  A  -  B  presente  un  carac- 
tere  ionique  partiel,  caracterise  par  la  valeur  du  moment  dipolaire  ~p  ,  lorsque 
les  deux  atomes  ont  des  electronegativites  differentes.  Cette  propriete  existe 
evidemment  pour  toutes  les  m  liaisons  d’une  molecule  AXm.  Le  moment  dipo¬ 
laire  de  la  molecule  est  donne,  en  premiere  approximation,  par  la  somme  de 
tous  les  moments  individuels pi'*) : 


~P  (AXm)  = 


m  — > 

2  Pi 


i=i 


Le  moment  dipolaire  etant  une  grandeur  vectorielle,  cette  somme  peut,  selon 
la  geometrie  de  la  molecule,  etre  nulle  ou  non.  Pour  interpreter  le  caractere 
polaire  ou  apolaire  d’une  molecule,  il  est  done  necessaire  de  connaitre  sa  geo¬ 
metrie. 
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BH3  (b)  sont  apolaires.  Le  barycentre 
de  leurs  charges  negatives  est 
confondu  avec  le  barycentre  de  leurs 
charges  positives. 


molecule  d’eau.  Le  barycentre  G_  des 
charges  negatives,  confondu  avec  le 
centre  de  l’atome  d’oxygene,  est 
distinct  de  celui  des  charges  positives 

G+. 


3.4.1.  Molecules  apolaires 

Dans  une  molecule  apolaire,  le  barycentre  des  charges  positives  est  confondu 
avec  le  barycentre  des  charges  negatives.  Les  molecules  homonucleaires  diato- 
miques  X2  sont  apolaires  puisque  la  liaison  X  —  X  associant  deux  atomes  iden- 
tiques  n’est  pas  polarisee. 

Les  molecules  AXm  symetriques  sont  egalement  apolaires  :  nous  allons  le  mon- 
trer  sur  deux  exemples,  celui  de  la  molecule  lineaire  BeFL  (doc.  30  a)  et  celui 
de  la  molecule  triangulaire  BH3  (doc.  30  b)  : 

■  L’hydrogene  est  plus  electronegatif  que  le  beryllium  (  %  (H)  =  2,20, 
X  (Be)  =  1,57  ).  Dans  BeLb,  les  deux  liaisons  sont  polarisees,  chaque  hydro¬ 
gene  ayant  pour  charge  electrique  =  -  de.  La  liaison  Be  -  H1  se  caracterise 

alors  par  le  moment  dipolaire  oriente  dans  le  sens  H1 - *-  Be.  II  en  est  de 

meme  pour  le  moment  dipolaire ~pi  de  la  liaison  Be  -  H2.  Ces  deux  vecteurs, 
de  module  pj  =  de.  dj  sont  opposes.  Le  moment  resultant ~p  =7m+P2  est  done 
nul  et  la  molecule  apolaire. 

■  L’hydrogene  est  aussi  plus  electronegatif  que  le  bore  (/  (B)  =  2,04).  Dans 
BH3,  chacune  des  trois  liaisons  B  -  H'  se  definit  alors  par  son  moment  dipo- 

laire~p„  oriente  dans  le  sens  H' - *-  B.  La  molecule  BH3  etant  plane  et  tous 

ses  angles  etant  de  120°,  il  est  facile  de  conclure  que  :  ~p  -~p\  +  J>2  +~P 3  =  0  . 

3.4.2.  Molecules  polaires 

Dans  de  nombreux  cas,  les  molecules  presentent  en  revanche  un  moment 
dipolaire  permanent  qui  traduit  le  fait  que  le  barycentre  des  charges  positives 
et  celui  des  charges  negatives  ne  sont  plus  confondus. 

■  C’est  le  cas,  par  exemple,  de  la  molecule  d’eau  avec  une  distance  internu- 
cleaire  £?oh  de  95,7  pm  et  un  angle  H  -  O  -  H  de  104,5°  et  pour  laquelle  un 
moment  dipolaire  permanent  de  module  p  =  1,85  D  aete  mesure  a  l’etat  vapeur. 

Le  moment  dipolaire  experimental  traduit  la  contribution  de  tous  les  moments 
dipolaires  individuels,  soit  la  somme  de  quatre  termes,  deux  correspondant  a 
la  contribution  de  chaque  liaison  O-H  et  les  deux  autres  a  celles  des  doublets 
libres. 

L’hydrogene  est  le  moins  electronegatif  des  deux  elements  (%  (O)  =  3,44),  la 

polarisation  des  liaisons  O-H  intervient  cette  fois  dans  le  sens  O - -  Hh 

Dans  le  referentiel  visualise  sur  le  document  31,  le  moment  dipolaire  resultant 
est  alors  :  p *  =~p\  +~p2  ■  Ses  composantes  ont  done  pour  valeurs  : 

nr  (Y  nr 

Px  =  Plx  +  P  2x  =  Pi  cos  2  +  P2  cos  -J  =2  Pj  cos  2 


Py  =  Ply  +  Ply  =  Pi  sin  “  ~ P2  sin  2  =  0 

Le  moment  dipolaire  est  done  porte  par  la  bissectrice  de  1’ angle  H  -  O  -  H. 
Compte  tenu  des  caracteristiques  geometriques  de  cette  molecule,  il  vient  alors  : 

1,85 


Pi 


2 .  cos  52,25 


1,51  D 


valeur  a  comparer  au  moment  dipolaire  theorique  pt^  de  la  liaison  O-H  sup- 
posee  totalement  ionique  : 


P  th 


95,7.  10“12.  1,60. 10“ 19 

n~30 


=  4,60  D 


3,33.  10“ 

ce  qui  correspond  a  un  pourcentage  ionique  I h-0  =  32,8  %  pour  la  liaison 
hydrogene-oxygene. 
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Doc.  32  Representation  de  l’hy- 
bride  de  resonance  de  la  molecule 
d’ozone  (c/.  §  2.1.).  La  molecule 
d’ozone  est  polaire. 


Une  autre  methode  de  calcul,  liee  a  la  difference  des  electronegativites  des  deux 
elements,  conduit  pour  sa  part  a  =  3 1,9  %  ,  confirmant  ainsi  le  calcul  fait 
a  partir  des  moments  dipolaires. 

■  Lorsque  plusieurs  formules  mesomeres  decrivent  la  structure  d’une  mole¬ 
cule,  les  charges  partielles  eventuelles  de  l’hybride  de  resonance  permettent 
de  determiner  le  barycentre  des  charges  positives  G+  et  celui  des  charges  nega¬ 
tives  G_,  si  on  connait  la  geometrie  de  l’edifice.  S’ils  ne  sont  pas  confondus, 
l’edifice  est  polaire  et  l'orientation  du  moment  dipolaire  se  deduit  de  celle  du 

vecteur  G_G+(doc.  32). 

4^  Pour  s’entrainer  ;  ex.  16  et  17  ) 
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■ ■  Modele  de  lewis 

I  -  Definitions 

•  Liaison  covalente 

Paire(s)  electronique(s)  associant  deux  atomes  par  la  mise  en  commun  d’electrons  de  valence  pouvant  pro- 
venir  des  deux  atomes  ou  d’un  seul. 

•  Regie  de  V octet 

Les  atomes  d’une  molecule  partagent  autant  de  doublets  d’electrons  qu’il  leur  est  necessaire  pour  la  realisa¬ 
tion  de  leurs  octets  (seul  H  se  limite  a  un  doublet). 

Le  nombre  x  de  liaisons  covalentes,  ou  valence,  que  peut  former  un  atome  depend  directement  du  nombre 
Nv  de  ses  electrons  de  valence  ;  pour  Ny  3=  4  : 

X  =  8  -Ny 

Les  atomes  de  la  seconde  periode,  et  en  particulier  ceux  de  carbone  C,  azote  N,  oxygene  O  et  fluor  F  ne  peu- 
vent  pas  etre  entoures  de  plus  de  huit  electrons. 

•  Regie  des  dix-huit  electrons 

A  partir  de  la  4e  periode  (Z  >  18 ),  un  element  tend  a  constituer  des  doublets  covalents  en  nombre  tel  qu’ils 
conferent  dix-huit  electrons  a  sa  couche  de  valence. 


II  -  Especes  a  liaisons  localisees 

•  Representation  de  Lewis 

Ecriture  symbolique  necessitant  la  serie  d’etapes  suivantes  : 

-  decompte  de  l'ensemble  Ne  des  electrons  de  valence  de  l’espece  consideree  ; 

-  assemblage  des  symboles  chimiques  des  atomes  en  s’ aidant  eventuellement  des  proprietes  chimiques 
connues ; 

-  formation  de  liaisons  simples  entre  atomes  centraux  et  chacun  de  leurs  voisins  ; 

-  obtention  de  l’octet  de  chaque  atome  externe  par  apport  de  doublets  ; 

-  attribution  de  tous  les  doublets  restants  (et  de  l’electron  celibataire  quand  Ne  est  impair)  aux  atomes  cen¬ 
traux  en  commengant  par  ceux  qui  engagent  le  moins  de  liaisons  ; 

-  formation  de  liaisons  multiples  si  les  atomes  centraux  n’ont  pas  tous  leur  octet ; 

-  determination  du  nombre  de  charge  formelle  de  chaque  atome  en  verifiant  que  leur  somme  correspond  au 
nombre  de  charge  electrique  de  l’espece. 

•  Charges  formelles 

Resultat  de  la  comparaison  du  nombre  d’electrons  de  valence  attribues  a  un  atome  dans  l’edifice  considere 
Na  au  nombre  reel  Nv  d’electrons  de  valence  de  cet  atome  :  zp  =  Nv  -  Na ,  ou  Na  se  determine  en  conside- 
rant  que  toute  paire  de  liaison  se  partage  equitablement  entre  les  deux  atomes  qu’elle  lie,  les  electrons  d’un 
doublet  libre  appartenant  en  propre  a  l’atome  sur  lequel  il  est  localise. 

La  somme  des  charges  formelles  des  atomes  constituant  Lespece  chimique  consideree  est  toujours  egale  a  la 
charge  electrique  globale  de  celle-ci  : 

2  ZF  =  0  pour  une  molecule 

XzF  =  z  Pour  un  i°n  de  charge  q  =  z  .e 
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III  -  Especes  a  liaisons  delocalisees 

•  Principe  de  la  mesomerie 

L’ ensemble  des  representations  de  Lewis  ecrites  pour  une  espece  chimique  et  ne  differant  que  par  la  repar¬ 
tition  des  electrons  autourdes  noyaux,  definit  l’ensemble  des  formules  mesomeres.  Ces  representations  consti¬ 
tuent  des  formules  limites,  ou  formules  mesomeres. 


•  Principales  formules  mesomeres 

Les  representations  de  Lewis  qui  decrivent  le  mieux  les  configurations  les  plus  stables  d’une  molecule  ou 
d’un  ion  sont  celles  qui  verifient  la  regie  de  l’octet  pour  C,  N,  O  et  F  et  pour  lesquelles  la  somme  des  valeurs 
absolues  des  charges  formelles  est  minimale.  La  (ou  les)  formule(s)  de  Lewis  la  (ou  les)  plus  probable(s)  est 
(sont)  generalement  celle(s)  qui  attribue(nt)  la  charge  negative  a  l’atome  le  plus  electronegatif  et  la  charge 
positive  a  l’atome  le  moins  electronegatif. 


•  Hybride  de  resonance 

Structure  electronique  reelle,  d’un  ion  ou  d’une  molecule,  correspondant  a  une  moyenne  ponderee  de  toutes 
les  formules  mesomeres. 


•  Liaison  covalente  delocalisee 

Une  double  liaison  est  delocalisee  si  elle  met  en  jeu  plus  de  deux  atomes. 


IV  -  Caracteristiques  des  liaisons 

•  Energie  de  liaison  E  (ou  de  dissociation  D,\n) 

Energie  a  fournir,  a  l’etat  gazeux,  pour  dissocier  la  molecule  AB  en  deux  atomes  A  et  B  et  constituer  ainsi 
deux  radicaux  A  et  5  : 

AB(  g)  —  A(g)  +  5(g) 

Une  liaison  AB  est  d’autant  plus  forte  que  la  distance  internucleaire  d^B  est  courte  ;  l’energie  de  liaison  D^b 
est  alors  d’autant  plus  grande. 

•  Caractere  acido-basique  de  Lewis 

Un  acide  de  Lewis  est  un  accepteur  de  doublet,  une  base  de  Lewis  un  donneur  de  doublet. 


•  Moment  dipolaire 

Grandeur  vectorielle  traduisant  la  polarisation  d’une  liaison  A  -  B,  orientee  du  pole  -  vers  le  pole  +,  et  de 
norme  II ~p  II  =  q  .  d^B  (avec  q  =  charge  electrique  transferee  et  d^g  la  distance  internucleaire). 

+  ?  ~n  -<?  v  — > 

A  - -  B  p  =  q .  BA  avec  q  =  Se  et  0<<5<1 

Le  caractere  ionique,  ou  pourcentage  ionique  I^g,  d’une  liaison  A  -  B  depend  des  moments  dipolaires  expe¬ 
rimental  peXp  et  theorique  p±,  moment  dipolaire  obtenu  dans  le  cadre  d’une  liaison  purement  ionique. 

j  _  Pex  p 
-  p. 
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Architecture  moleculaire 


h  Geometrie  des  especes  polyatomiques 

I  -  Modele  V.S.E.P.R.  (Repulsion  des  Paires  d’Electrons  de  la  Couche  de  Valence) 

•  Principe 

Toutes  les  paires  liantes  et  libres  de  la  couche  externe  d’un  atome  A  considere  comme  central  se  trouvent  sta- 
tistiquement  a  la  meme  distance  du  noyau  de  cet  atome  a  la  surface  d’une  sphere  dont  le  noyau  occuperait  le 
centre.  Les  electrons  correspondants  se  localisent  le  plus  loin  possible  les  uns  des  autres  afin  de  minimiser 
les  repulsions. 

•  En  premiere  approximation 

-  Les  liaisons  multiples  sont  traitees  comme  des  liaisons  simples  ; 

-  Un  electron  celibataire  est  traite  comme  un  doublet  libre. 

•  Formulation  V.S.E.P.R. 

Ecriture  symbolique  de  type  AXmEn  qui  precise  les  nombres  m  d’atomes  X  lies  a  l’atome  central  A  et  n  celui 
de  ses  propres  doublets  ou  electron  celibataire. 

La  somme  (m  +  n)  definit  la  geometrie  de  la  molecule. 


•  Geometrie  des  edifices  selon  leur  formulation  V.S.E.P.R.  AXmEn 


m  +  n  =  2 

AX2Eq  lineaire 

m  +  n  =  3 

AX$E o  triangulaire 

AX2E2  coude 

m  +  n  =  4 

AX4E0 

tetraedrique 

AX$Ei  pyramidal 
a  base  triangulaire 

AX2E2  coude 

m  +  n  =  5 

AX$Eq  bipyramidal 
a  base  triangulaire 

AXi\Ei  tetraedrique 
irregulier  papillon 

ax3e2  ax2e3 

en  T  lineaire 

m  +  n  =  6 

AX(,Eo  octaedrique 

AX$Ei  pyramidal  a  base  carree  AX4E2  carre 

II  -  Consequences  structurales 

•  Les  angles  de  liaison  peuvent  etre  modifies  et  les  structures  geometriques  prevues  definies  par  le  fait  que  : 

•  les  repulsions  electroniques  entre  doublets  se  classent  ainsi : 

non  liant/non  liant  >  non  liant/liant  >  liant  /  liant 

•  un  electron  celibataire  est  moins  repulsif  qu’un  doublet ; 

•  une  liaison  multiple  est  plus  repulsive  qu’une  liaison  simple. 

Dans  le  cas  de  formules  mesomeres,  la  geometrie  de  l’espece  est  celle  de  l’hybride  de  resonance,  geometrie 
donnee  le  plus  souvent  par  la  geometrie  des  formules  mesomeres  les  plus  contributives. 


•  Polarisation  moleculaire  : 

Une  molecule  est  polaire  chaque  fois  que  les  barycentres  des  charges  positives  et  negatives  ne  coincident  pas 
ou  que  la  somme  vectorielle  des  moments  dipolaires  des  liaisons  polarisees  est  non  nulle.  C’est  generale- 
ment  le  cas  lorsque  A  porte  des  ligands  X  et  X’  differents,  ou  des  doublets  libres  (sauf  pour  les  configurations 
AX2E3  et  AX4E2). 


© 


Exercices 


Applications  directes  du  cours 


ft  Composes  moleculaires 

Etablir  les  representations  de  Lewis  des  composes  cova- 
lents  suivants  et  preciser  si  l’atome  central,  represente  en 
gras,  respecte  la  regie  de  l’octet : 

1  •  tribromure  de  bore  BB13 

2  •  peroxyde  d’hydrogene  H2O2 

3  •  tetrachlorure  de  carbone  CCI4 

4  •  chlorure  d’iode  IC1 

5  •  hydroxy lamine  NH2OH 

6  •  trichlorure  d’iode  ICI3 

7  •  nitrure  d’ aluminium  AIN 

8  •  tetrafluorure  de  xenon  XeF4  SOS 

9  •  phosgene  COCI2 

SOS  :  L’atome  de  xenon  a  huit  electrons  de  valence. 

Charges  formelles 

Calculer  les  charges  formelles  portees  par  chaque  atome 
dans  les  derives  oxygenes  du  soufre  suivants. 


1  •  S03 : 

IOI 

IOI 

2  •  SO3  : 

0=S-0l 

© 

IOI 

IOI 

IOI 

II 

- 

3  •  HSOl : 

0=S-0-H 

0  4  •  HSO4 : 

o=s-o- 

1 

H 

IOI 

IOI 

o  Ions  polyatomiques 

Ecrire  la  formule  de  Lewis  des  ions  suivants  ;  leur(s) 
atome(s)  central(aux)  est(sont)  represente(s)  en  gras  : 

1  •  ion  phosphonium  PH| 

2  •  ion  hypobromite  BrO~ 

3  •  ion  tetrahydroborate  BH4 

4  •  ion  tetrafluoroiodonium  IF4 

2_ 

5  •  ion  peroxyde 

6  •  ion  hydrazinium  N2H5 

(01  L'iodure  d'hydrogene 

1  •  Dans  quel  sens  la  molecule  d’iodure  d'hydrogene  HI 
est-elle  polarisee  ?  Dessiner  le  vecteur  moment  dipolaire. 

2  •  Donner  l’expression  litterale  de  5,  caractere  ionique 
partiel  de  la  liaison  HI. 

3  •  Doit-on  s’attendre  a  une  valeur  plus  elevee  ou  plus 
faible  pour  la  molecule  de  HBr  ?  Justifies 


Donnees  : 

Moment  dipolaire  de  la  molecule  HI :  p  =  1 ,47 . 10~30  C.m. 
d  (H  -  I)  =  1,60 . ICC10  m. 

Charge  elementaire  :  e  =  1,6. 10-19  C. 


o  Mesomerie 

Ecrire,  pour  chaque  ion,  les  formules  mesomeres  les  plus 
contributives  a  la  description  de  sa  structure  reelle  : 

1  •  perchlorate  CIO4  2  •  chlorate  CIO3 
3  •  nitrite  NCE  4  •  hydrogenophosphate  HPO^ 

5  •  azoture  N3  6  •  thiocyanate  SCN- 


Formule  de  Lewis  preponderante 


Completer,  si  necessaire,  les  formules  mesomeres  pro- 
posees,  et  choisir  celle  qui  contribue  le  plus  a  la  descrip¬ 
tion  de  l’hybride  de  resonance. 


1  •  SF2 : 

2  •  C02 : 


3*S2032-: 


a. 

IF-S-FI 

ou  b. 

F=S=F 

a. 

IOI 

II 

O 

II 

IOI 

ou  b. 

O-COI 

IOI 

© 

IOI 

a. 

s=s=o 

1 

ou  b. 

IS-S  =  0I 

IOI 

IOI 

(  ^  Hybrides  de  resonance 

Representer  l’hybride  de  resonance  caracteristique  pour 
chacune  des  especes  suivantes  : 

1  •  S02~  2  •  S03  3  •  N02 

Protoxyde  d'azote 

Rechercher,  parmi  toutes  les  formules  de  Lewis  possibles, 
celle(s)  susceptible(s)  de  decrire  le  plus  correctement  le 
protoxyde  d’azote  N20 


"Mesomerie  en  chimie  organique 


Ecrire  les  principales  formules  mesomeres  des  especes 
suivantes  : 

a.  le  butadiene  :  H2C  =  CH-CH  =  CH2 

b.  l’ion  phenolate  :  c.  l’ion  phenylcarbonium  SOS  : 


H. 

H 


IOI° 

I 

.CL 


C 

I 

c 


c 

I 

H 


H 

H 


© 

DOL 


1 

H 


H 

H 


SOS  :  Un  doublet  ^peut  basculer  vers  la  lacune  electro- 
nique. 
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Exercices 


© 


{0  Chlorures  de  phosphore 

Le  pentachlorure  de  phosphore  existe  sous  forme  d’ions 
PCI4  et  PC1(5  a  l’etat  solide,  et  de  molecules  PCI5  a  l’etat 
gazeux. 

1  •  Preciser  la  geometrie  des  trois  derives  chlores  a  l’aide 
du  modele  V.S.E.P.R. 

2  •  Evaluer  les  angles  de  liaison  Cl-P-Cl  dans  ces  especes. 

"Structures  moleculaires 


Determiner  la  geometrie  des  molecules  et  ions  suivants 
(l’atome  central  est  represente  en  gras)  : 


BC13 

BeF-> 

BeF^ 

BrF3 

CC13H 

COCl2 

CS2 

CI3 

Gal3 

IClBr 

IC12 

ici3 

IC14 

IF5 

nh2 

NOBr 

PC13 

SC12 

SC14  XeF2 

©  **Prevision  de  geometrie 

Determiner  la  geometrie  des  molecules  et  ions  suivants 
(l’atome  central  est  represente  en  gras)  : 

CC>3~  CIO2  CIO3  CIO^  IF202  I3 

N02  N02  P043~  Se03~  XeF202  Xe03 

Xe04 

©  Le  cyanure  d'hydrogene 

1  •  a.  Donner  la  representation  de  Lewis  de  la  molecule 
de  cyanure  d’hydrogene  HCN 

b.  En  deduire  sa  geometrie. 

c.  En  supposant  que  la  polarite  de  cette  molecule  provient 
essentiellement  de  la  liaison  CN,  preciser  l’orientation  de 
son  moment  dipolaire 

2  •  On  considere  la  molecule  CNH 

a.  Donner  les  formules  mesomeres  de  cette  molecule. 

b.  Cette  molecule  est  lineaire.  Quelle  est  la  formule  meso- 
mere  la  plus  contributive  ? 

©  Soufre  et  oxygene 

1  •  L’ oxygene  et  le  soufre  ont  pour  numeros  atomiques 
Z(O)  =  8  etZ(S)  =  16.  Donner  les  configurations  electro- 
niques  de  ces  deux  atomes  dans  leur  etat  fondamental. 

2  •  Donner  la  formule  de  Lewis  de  l’acide  sulfurique  PLSO4 
(les  quatre  atomes  d’oxygene  sont  lies  a  l’atome  de  soufre). 
En  deduire  celle  des  ions  hydrogenosulfate  HSO4  et  sul¬ 
fate  SC>4~.  Quelle  est  la  structure  spatiale  prevue  par 
la  methode  V.S.E.P.R.  pour  ces  edifices  ? 


3  •  Repondre  aux  memes  questions  qu’en  2.  pour  l’acide 
sulfureux  H2S03  et  les  ions  hydrogenosulfite  HS03  et 
sulfite  SO^- 

4  •  L’ion  thiosulfate  S2Oj~  peut  etre  vu  comme  resultant 
du  remplacement  dans  Lion  sulfate  d'un  atome  d’oxygene 
par  un  atome  de  soufre.  Quelle  est  la  formule  de  Lewis  de 
cet  ion  ?  Quelle  est  sa  structure  spatiale  ? 

©  Evolution  des  angles  de  liaison 

1  •  Donner  la  representation  de  Lewis  de  la  molecule  FNO 
En  deduire  sa  geometrie  a  l’aide  de  la  methode  V.S.E.P.R. 


2  •  Expliquer  1’evolution  de  Tangle  de  liaison  XNO. 


compose 

FNO 

C1NO 

BrNO 

angle  XNO 

110° 

113° 

117° 

©  Les  oxydes  de  soufre 

1  •  Donner  la  structure  electronique  de  Toxygene  et  du 
soufre.  Comparer  leur  electronegativite. 

2  •  Ecrire  la  formule  de  Lewis  des  especes  suivantes  :  H2S, 
S02,  S03. 

3  •  Prevoir  la  geometrie  de  ces  especes  et  les  representer. 
Estimer  les  angles  entre  les  liaisons. 

4  •  Pour  chacune  de  ces  molecules,  discuter  Texistence 
d’un  moment  dipolaire.  Preciser  son  orientation  sur  un 
schema. 


L'uree 

On  considere  la  representation  de 
Lewis  suivante  de  la  molecule  d’uree  : 


(£>  =  C 


NH, 
/  2 

\ 


NH2 


1  •  Appliquer  le  modele  V.S.E.P.R.  pour  trouver  la  geo¬ 
metrie  de  Tenvironnement  de  l’atome  de  carbone  dans  la 
molecule. 

2  •  Les  atomes  de  carbone,  d’azote  et  d’oxygene  sont-ils 
coplanaires  ? 

3  •  La  molecule  d’uree  est-elle  polaire  ? 


Moments  dipolaires 

Le  dichlorobenzene  C6H4CL  existe  sous  trois  formes  a), 
b)  et  c)  qui  different  par  la  position  relative  des  deux  atomes 
de  chlore  sur  le  cycle  benzenique. 


1  •  Preciser  le  caractere  polaire  ou  non  de  ces  trois  formes. 

2  •  Identifier  celle  qui  possede  le  moment  dipolaire  le  plus 
grand.  Exprimer  sa  valeur  en  fonction  du  moment  dipo¬ 
laire  p  de  la  liaison  C-Cl. 


a.  b.  c. 


©  Quelques  composes  de  Node 

1  •  a.  Donner  la  representation  de  Lewis  de  l’ion  triiodure 
I3  et  celui  de  l’ion  triiodonium  l3+  sachant  que,  dans  ces 
deux  representations,  l’atome  central  est  lie  a  chacun  de 
ses  voisins  par  une  liaison  simple. 

b.  Donner  la  geometrie  prevue  par  la  methode  V.S.E.P.R. 
pour  ces  deux  ions.  Representer  ces  ions  dans  l’espace  en 
indiquant  la  direction  des  doublets  libres  eventuels. 

2  •  a.  Donner  la  representation  de  Lewis  de  l’ion  iodate 
IO3  (l’atome  d’iode  est  central).  Toutes  les  liaisons  iode- 
oxygene  ont-elles  la  merne  longueur  ?  Justifies 

b.  Donner  la  geometrie  prevue  par  la  methode  V.S.E.P.R. 
pour  cet  ion.  Le  representer  dans  l’espace  en  indiquant  la 
direction  des  doublets  libres  eventuels. 

3  •  a.  Donner  la  representation  de  Lewis  de  la  molecule 
IBrj  (l’atome  d’iode  est  central). 

b.  Les  molecules  FCI5  (l’atome  de  fluor  est  central)  et 
BrCls  (l’atome  de  brome  est  central)  peuvent-elles  a  priori 
exister  ?  Justifier  brievement  la  reponse. 


Architecture  moleculaire 


Les  oxydes  d'azote 


1  •  Donner  la  formule  de  Lewis  principale  du  monoxyde 
d’azote  NO.  Selon  la  temperature,  il  peut  se  dimeriser  en 
N2O2.  Justifier  la  facilite  de  cette  dimerisation  et  donner 
la  formule  de  Lewis  probable  du  dimere.  SOS 


2  •  Donner  deux  fortuities  de  Lewis  du  dioxyde  d’azote 
NO2,  ou  l’atome  d’azote  est  central,  et  justifier  qu’il  se 
dimerise  facilement  en  N2O4 


SOS  ;  Completer  l’ octet  de  I’atome  le  plus  electronegatif. 


©  Oxoanions  du  manganese 

1  •  Donner  une  representation  de  Lewis  preponderante 
des  ions  permanganate  Mn04  et  manganate  MnO|  .  Prevoir 
leur  geometrie. 

2  •  La  distance  Mn-0  est  de  162,9  pm  dans  Mn04  et  de 
165,9  pm  dans  Mn04~.  Comment  peut-on  expliquer 
qualitativement  cette  difference  ?  SOS 

(D’apres  Concours  Centrale-Supelec.) 

SOS:  S'  interesser  au  caractere  plus  ou  moins  marque  de 
double  liaison. 


Composes  de  I'arsenic 

1  •  Dans  la  colonne  du  tableau  periodique  des  elements 
comprenant  1’ azote  N,  on  trouve  egalement  le  phosphore 
P,  l’arsenic  As  et  l’antimoine  Sb.  Les  trois  atomes,  azote 
(Z(N)  =  7),  phosphore  (Z(P)=  15)  et  arsenic  (Z(As)  =  33) 
presentent-ils  une  couche  de  valence  isoelectronique  ? 

2  •  Combien  de  liaisons  covalentes  peuvent  etre  etablies 
par  ces  trois  elements  en  imposant  une  charge  formelle 
nulle  pour  N,  P  ou  As  ? 


Fluorures  de  bismuth 

Le  bismuth  a  pour  numero  atomique  Z  =  83.  II  appartient 
a  la  6e  ligne  et  a  la  15e  colonne  de  la  classification  perio¬ 
dique.  II  donne  avec  le  fluor  deux  composes  de  formule 
BiF3  et  BIF5 

1  •  Preciser  la  configuration  electronique  de  la  couche  de 
valence  du  bismuth. 

2  •  Montrer  la  compatibility  des  formules  des  deux  deri¬ 
ves  fluores  BiF3  et  BiFs  avec  les  structures  electroniques 
des  atomes  de  bismuth  et  de  fluor.  Donner  les  representa¬ 
tions  de  Lewis  et  la  geometrie  des  deux  composes  fluores. 

(D'apres  Concours  Centrale-Supelec.) 


3  •  L’arsenic  peut  donner  deux  bromures  AsBr3  et  AsBr5 
Donner  la  representation  de  Lewis  de  ces  deux  bromures. 
Peut-on  obtenir  les  memes  bromures  avec  Lazote  et  le 
phosphore  ?  Justifier. 

4  •  Donner  une  representation  spatiale  de  ces  deux 
bromures  en  utilisant  la  methode  V.S.E.P.R. 

5  •  L’arsenic  est  susceptible  de  donner  des  ions  arsenites 
AsO^~  et  arseniates  AsO|~.  Donner  une  representation  de 
Lewis  de  chacun  de  ces  ions,  sachant  que  chacun  des  atomes 
d’oxygene  n’est  lie  qu’a  l’atome  d’arsenic. 

6  •  Dans  chacun  de  ces  deux  ions,  les  liaisons  As-0  ont 
la  meme  longueur,  mais  elles  sont  de  longueur  differente 
d’un  ion  a  1’ autre.  Pourquoi  ?  SOS 
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Exercices 


7  •  Donner  la  formule  des  arsenites  de  sodium,  de  calcium 
et  d’aluminium.  SOS 

(D’ apres  Concours  Mines,  Ponts.) 

SOS  .  6  •  S’  interesser  au  caractere  plus  ou  moins  mar¬ 
que  de  double  liaison. 

7  •  Un  solide  est  electriquement  neutre. 


3  •  Comparer  ce  resultat  au  moment  dipolaire  previsible 
pour  la  molecule  de  tetrahydropyrrole  obtenue  par  hydro¬ 
genation  complete  de  la  molecule  de  pyrrole. 

4  •  Discuter  des  capacites  de  protonation  du  pyrrole. 

SOS  :  Rechercher  le  barycentre  des  charges  positives  et 
celui  des  charges  negatives. 


©  Le  monoxyde  de  carbone 

L’oxygene  et  le  carbone  peuvent  s’associer  pour  former 
le  monoxyde  de  carbone  CO 

1  •  Donner  la  formule  de  Lewis  du  monoxyde  de  carbone 
dans  laquelle  tous  les  atomes  verifient  la  regie  de  l’octet. 
Preciser  les  charges  formelles. 

2  •  Definir  la  notion  d’electronegativite  d’un  element.  La 
localisation  des  charges  est-elle  en  accord  avec  les  elec- 
tronegativites  de  l’oxygene  et  du  carbone  ? 

3  •  On  mesure  un  moment  dipolaire  p  =  e.CO  ou 
IICO  11  =  115  pm  et  £=  4,3 . 10-21  C.  Evaluer  II  p  II  en  debye 
D  en  justifiant  l'interet  de  cette  unite.  On  rappelle  que 
1,0  D  =  0,33.  l(L29C.m. 

4  •  En  supposant  que  la  liaison  C-0  soit  parfaitement 
ionique,  evaluer  le  moment  dipolaire  theorique  I  \px\ I .  Definir 
et  calculer  alors  le  pourcentage  ionique  de  la  liaison  C-0 
sachant  que  la  charge  elementaire  est  e  =  1 ,6 . 1 0_1 9  C .  Faire 
alors  le  lien  avec  la  representation  de  Lewis. 

©  *Pyrrole 

1  •  Ecrire  les  formules  mesomeres  limites 
de  la  molecule  de  pyrrole  ci-contre. 

En  deduire  une  representation  delocalisee 
faisant  apparaitre  les  charges. 

2  •  Discuter  de  son  caractere  polaire  en  considerant  la 
representation  de  l’hybride  de  resonance.  SOS 


^  **Cyanamide 

L’ action  du  diazote  sur  le  carbure  de  calcium  a  1  100  °C 
conduit,  par  une  reaction  exothermique,  a  la  cyanamide 
calcique  CaNCN  : 

CaC2  +  N2  =  CaNCN  +  C 

La  cyanamide  calcique  contient  Lion  cyanamide  [NCN]2~ ; 
par  hydrolyse,  elle  conduit  a  la  cyanamide  de  formule 
H2NCN.  Celle-ci  se  dimerise  en  solution  alcaline  en  dicya- 
namide  (H2N)2CNCN.  L’ecriture  des  formules  precedentes 
suggere  les  atomes  lies.  Les  structures  sont  acycliques. 

1  •  Proposer  une  representation  de  Lewis  et  une  geome- 
trie  previsible  pour  : 

a)  l’ion  cyanamide  [NCN]2~ 

b)  la  cyanamide  H2NCN 

c)  la  dicyanamide  (H2N)2CNCN 

2  •  Proposer  des  formes  mesomeres  pour  la  dicyanamide. 
En  deduire  les  consequences  sur  sa  geometrie. 

3  •  La  dicyanamide  peut  etre  transformee  a  son  tour  en 
melamine  de  formule  : 

a.  Proposer  des  formules 
mesomeres  pour  la  mela¬ 
mine. 

b.  Identifier,  en  le  justi¬ 
fiant,  les  atomes  copla- 
naires. 

c.  Preciser  le  caractere  particulier  cette  molecule. 


i.iarmitd 

•  Savoir  definir  et  determiner  les 
vitesses  de  disparition  d’un  reac- 
tif  et  de  formation  d’un  produit, 
dans  le  cas  d’un  reacteur  ferme  de 
composition  uniforme. 

•  Savoir  definir  la  vitesse  de  reac¬ 
tion  correspondante  et  la  relier 
aux  vitesses  de  disparition  et  de 
formation  des  differentes  especes. 

•  Connaitre  l’influence  de  divers 
facteurs  cinetiques  : 

-  savoir  definir  et  determiner  l’ordre 
d’une  reaction  chimique  (methodes 
differentielle  et  integrate),  la  dege- 
nerescence  de  l’ordre  ; 

-  loi  empirique  d’Arrhenius  ; 
energie  d’activation. 

•  Savoir  exprimer  et  integrer  la  loi 
de  vitesse  correspondante  pour 
des  ordres  simples.  Temps  de 
demi-reaction. 

•  Avancement  d’une  reaction 
{cf.  Term.  S). 

•  Vitesse  de  reaction  ;  facteurs  cine¬ 
tiques  ;  catalyse  ( cf.  Term.  S). 

•  Bilan  de  matiere  decoulant  d’une 
reaction  chimique. 

•  Definition  des  nombres  stoe- 
chiometriques  algebriques  et  de 
1’ avancement  d’une  reaction  chi¬ 
mique. 

•  Equation  d’etat  du  gaz  parfait. 

Loi  de  Beer-Lambert. 

Outils  mathematiques :  methodes  de 

resolution  de  quelques  equations  dif- 

ferentielles. 


Vitesses 
de  reaction 


INTRODUCTION, 

On  pourrait penser  que  la  composition  d’un  sys- 
teme  oil  se  deroulent  des  reactions  chimiques  est 
determinee par  la  stabilite  des  differents produits pou- 
vant  se  former,  les  produits  les  plus  stables  etant  les 
plus  abondants. 

En  realite,  il existe  de  tres  nombreux  composes  instables 
dans  les  conditions  de  leur  environnement.  Ainsi,  un 
corps  aussi  dur  et,  en  apparence,  aussi  solide  que  le 
diamant  est  instable  tant  vis-a-vis  de  son  oxydation 
par  le  dioxygene  de  I’air  que  vis-a-vis  de  sa  transfor¬ 
mation  en  graphite. 

La  composition  des  systemes  est  souvent  regie 
plus  par  la  cinetique  de  leur  evolution  que  par 
la  stabilite  des  produits  susceptibles  de  se  former. 
Dans  ce  chapitre,  nous  allons  apprendre  a  analyser 
quantitativement  le  role  des  differents  facteurs  cine¬ 
tiques,  deja  rencontres  en  Terminale :  concentrations 
des  reactifs,  temperature ... 
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Vitesses  de  reaction 


D  Quelques  definitions 


1.2  •  Description  d'un  systeme 


© 


surface  fermee 


Doc.  1  Systeme,  milieu  exterieur. 


•  homogene  :  qui  a  me  me  composition 
en  chaque  point. 

•  uniforme  :  qui  a  me  me  valeur  en 
chaque  point. 

\ _ _ _ / 


Le  quotient  de  deux  grandeurs  exten- 
sives  fournit  une  grandeur  intensive. 
La  masse  volumique  p  du  systeme  est 
par  definition  : 


m  et  V sont  extensives,  mais  p  est  inten¬ 
sive  puisque  : 

m_  _  A  .m 
V  A.V 


C -  : 

—  diiode  dans 

le  toluene 

—  diiode 

dans 

G 

5  l'eau 

Doc.  2  Definition  d’une  phase. 


L’eprouvette  contient  deux  phases 
liquides  :  la  phase  inferieure  est 
une  solution  aqueuse  de  diiode,  la 
phase  superieure  est  une  solution 
de  diiode  dans  le  toluene. 

A  la  traversee  de  la  surface  de  sepa¬ 
ration,  la  masse  volumique  et  la 
concentration  en  diiode  sont  dis¬ 
continues. 


■  Parametres  d’un  systeme 

On  appelle  systeme  la  portion  de  l’Univers  faisant  l'objet  de  l’etude.  Le  reste 
de  1’Univers  constitue  le  milieu  exterieur  (doc.  1). 

L’etat  d’un  systeme  a  l’equilibre  est  bien  determine  par  la  connaissance  d’un 
petit  nombre  de  grandeurs  macroscopiques,  appelees parametres  d’etat. 
Exemple  : 

Soit  un  systeme  £ contenant  les  quantites  n\  du  constituant  B\  ,  «2  du  consti- 
tuant  B 2,  ...  ii[  du  constituant  5; ,  l’ensemble  formant  un  melange  homogene. 
Les  parametres  de  ce  systeme  sont  sa  masse  m,  son  volume  V,  les  quantites  de 
matiere  n\,  no,  ...,  la  temperature  T  et  la  pression  p,  considerees  comme  uni¬ 
formes  dans  le  systeme. 

■  Parametres  intensifs  et  extensifs 

On  distingue  les  parametres  intensifs  (ou  de  qualite)  et  les  parametres  exten¬ 
sifs  (ou  de  quantite) :  la  reunion  de  X  systemes  identiques  laisse  les  parametres 
intensifs  inchanges  tandis  que  les  parametres  extensifs  sont  multiplies  par  X. 
Exemple  : 

La  masse  m,  le  volume  V,  les  quantites  de  matiere  n\,  no,  ...sont  des  grandeurs 
extensives.  La  temperature  T  et  la  pression p  sont  intensives. 

■  Phases  cl’un  systeme 

On  appelle  phase  un  systeme  dont  l’aspect  macroscopique  est  le  meme  en  tout 
point  ;  les  etats  physiques  d’un  corps  pur  (cristal,  liquide  et  gaz)  constituent 
des  phases  differentes.  Des  solides  ou  des  liquides  non  miscibles  correspon¬ 
dent  egalement  a  des  phases  differentes. 

En  revanche,  les  gaz  sont  miscibles  en  toute  proportion  et  un  melange  de  gaz 
constitue  une  phase  unique. 

Dans  une  phase,  les  parametres  intensifs  sont  soit  uniformes,  soit  varient  de 
maniere  continue,  d’un  point  a  un  autre,  sur  tout  le  volume  de  la  phase.  A  la 
traversee  de  la  frontiere  entre  deux  phases,  il  existe  au  moins  un  parametre 
intensif  qui  subit  une  discontinuite  (doc.  2). 


■  Composition  d’un  systeme 

•  Pour  decrire  la  composition  d’une  phase,  les  quantites  ,  «2  ,  .  des 

constituant  5 1  ,  Bo,...  Bn  peuvent  etre  utilisees,  mais  on  leur  prefere  des  para¬ 
metres  intensifs  comme  les  fractions  molaires  ou  les  concentrations. 


Soit  un  melange  homogene  des  constituants5j,  Bo,...  Bn  ,  occupant  un  volume 
V  :  par  definition  : 


-  la  fraction  molaire  x,  du  constituant  5,  est  le  quotient  de  sa  quantite  de  matiere 
par  la  quantite  totale  de  matiere  de  la  phase  : 


-  la  concentration  molaire  c\  ou  [B,]  de  Bj  est  le  quotient  de  sa  quantite  par  le 

n  • 

volume  total  V  de  la  phase  :  c,-  =  — 


(*)  Soit  un  systeme  ferme,  siege  de  la 
reaction  d’equation  : 

H2  +  CH2  =  CH2  =  CH3-CH3 
Si  le  melange  initial  est  equimolaire  et 
la  reaction  totale,  la  quantite  de  matiere 

est  divisee  par  deux  ! 

V _  _ / 


systeme  ouvert :  au  cours  de  ce  dosage 
par  argentimetrie,  la  quantite  totale 
de  matiere  dans  l’erlenmeyer  varie 
par  suite  de  l’ajout  de  la  solution  de 
reactif  titrant  Ag+  +  NO3  et  du  fait  de 
la  reaction  de  titrage  : 

Ag+  +  Cl-  =  AgCl 


Doc.  4  La  synthese  de  l’ammoniac 
s’effectue  dans  un  reacteur  ouvert 
fonctionnant  en  regime  permanent. 


Vitesses  de  reaction 


•  Dans  le  cas  d’une  phase  gazeuse,  on  peut  egalement  utiliser  les  pressions 
partielles. 

Soit  un  melange  des  constituants  gazeux  B\  ,  B2,...  Bn  ,  occupant  le  volume 
total  V  a  la  temperature  T  ;  par  definition  : 

La  pression  partielle  p,  du  constituant  gazeux  B,  dans  le  recipient  est  la 
pression  qu’il  exercerait  sur  les  parois  de  ce  recipient  s’il  s’y  trouvait  seul. 

Si  le  gaz  est  decrit  par  l’equation  d’etat  des  gaz  parfaits  (c’est  l’hypothese  qui 
sera  toujours  faite  dans  ce  cours)  : 


Loi  de  DALTON  : 

Dans  un  melange  ideal  de  gaz  parfaits,  la  pression  totale  est  la  somme 

des  pressions  partielles  de  tous  les  gaz  presents  : 

(3.1) 

$)Pour  s’entrainer  :  ex.  1,  2  et  3  ) 


1.2  •  Echanges  d'un  systeme  avec  le  milieu  exterieur 

Soit  la  surface  fermee  (if)  delimitant  le  systeme  E.  Les  proprietes  de  la  surface 
(if)  ont  une  grande  importance  car  elles  determinent  les  echanges  du  systeme 
E  avec  le  milieu  exterieur. 

•  Si  la  surface  (if)  interdit  tout  echange,  de  matiere  ou  d’energie,  entre  le  sys¬ 
teme  E  et  l’exterieur,  le  systeme  E  est  dit  isole.  Ce  cas  est  un  cas  limite,  qui 
n’est  jamais  parfaitement  realisable. 

•  Si  la  surface  (if)  interdit  les  echanges  de  matiere  entre  le  systeme  E  et  l’ex- 
terieur,  mais  permet  les  echanges  d’energie,  le  systeme  E  est  dit  ferme.  L’ absence 
d’echange  de  matiere  avec  le  milieu  exterieur  ne  signifie  pas  que  la  quantite 
de  matiere  de  E  reste  constante  :  celle-ci  peut  en  effet  varier  par  suite  de  pro¬ 
cessus  internes,  les  reactions  chimiques^. 

•  Si  la  surface  (if)  permet  tout  echange,  de  matiere  ou  d’energie,  entre  le  sys¬ 
teme  E  et  l’exterieur,  le  systeme  E  est  dit  ouvert  (doc.  3). 

L’ absence  d’echange  de  matiere  avec  le  milieu  exterieur  impose  l’invariance  de 
la  masse  du  systeme  ;  la  reciproque  n’est  pas  vraie.  Un  systeme  dont  la  masse  ne 
varie  pas  au  cours  du  temps  n’est  pas  necessairement  ferme  :  un  systeme  ouvert 
peut  avoir  une  masse  constante  si  le  debit  massique  d’entree  est  egal  au  debit 
massique  de  sortie.  On  dit  alors  que  le  systeme  est  en  regime  stationnaire. 
Cette  situation  se  rencontre  frequemment  dans  l’industrie  chimique  lourde 
(doc.  4). 

1.3  •  Avancement  de  reaction 

1.3.1.  Nombres  stcechiometriques  algebriques 

■  Exemple 

Soit  la  reaction  de  synthese  de  l’ammoniac  d’equation  : 

N2  +  3H2=2NH3 

On  peut  mettre  cette  equation  sous  la  forme  : 

0  =  -N2-3  H2  +  2  NH3 

Les  nombres  stcechiometriques  deviennent  algebriques  :  celui  du  diazote  est 
alors  -  1,  celui  du  dihydrogene  -  3  ;  celui  de  l’ammoniac  reste  egal  a  +  2. 
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Vitesses  de  reaction 


■  Generalisation 


Soit  un  systeme,  siege  d’une  reaction  chimique  unique  dont  l’equation 
peut  etre  ecrite  : 

I  n  |  .Bi  +  I  v2  |  .B2  +  ...  =  Vi  .Bi  +  Vj.Bj  +  ... 

soit  encore  :  0  =  E  v,- .  Bt 

i 

Dans  cette  ecriture,  v,  est  le  nombre  stcechiometrique  algebrique  : 

•  v,  est  positif  si  Bt  est  un  produit  de  la  reaction  ; 

•  v,  est  negatif  si  Bt  est  un  reactif  de  la  reaction. 


1.3.2.  Bilan  de  matiere  entre  deux  instants 


(*)  ksi  est  la  lettre  x  en  grec 


f  1  \ 

Dans  un  systeme  ouvert,  les  variations 

de  quantite  de  matiere  des  differents 

constituants  peuvent  avoir  deux  causes  : 

-  les  echanges  avec  l’exterieur  ; 

-  les  reactions  chimiques. 

On  a  alors  : 

A/j;  =  (A«,)echange  +  (A/i,)reaction 

V _  _ / 


Dans  un  systeme  ferme,  les  variations  An;  des  quantites  de  matiere  des  diffe¬ 
rents  constituants  sont  dues  aux  reactions  chimiques  s’y  deroulant.  Ces  varia¬ 
tions  A/2 1 ,  A/t2, ...,  A;tj  ne  sont  alors  pas  independ  antes. 

Exemple  : 

Considerons  la  reaction  d’equation  :  0  =  -N2-3H2  +  2  NH3 

se  deroulant  dans  un  systeme  ferme  . 

En  notant  desormais  £(*)  l’avancement  de  la  reaction,  effectuons  un  bilan  de 
matiere  entre  les  instants  de  dates  t  et  t+At.  Etablissons  un  tableau  d’avance- 
ment  en  notant  At,  la  variation  de  l’avancement  de  la  reaction  entre  t  et  t+At. 


Vi-B, 

- 1  n2 

-3H2 

+  2NH3 

quantite  a  /  =  0 

«i(0) 

»2(0) 

n3(0) 

quantite  a  t 

«i(0)  - 1  ^ 

»2(0)  -  3  ^ 

«3(0)  +  2£ 

quantite  a  t  +  At 

«i(0)-l(£+A$ 

n2(  0)-3(£  +  A$ 

n3(0)  +  2(t+A£> 

D’apres  ce  tableau,  les  variations,  entre  t  et  t+At,  des  differentes  quantites  de 
matiere  sont  egales  a  : 

A/t  1  =  «i(t+At)  -  n j (t)  =  -  A<f;  A/t2  =  «2(t+Af)  -  «2(0  =  -  3 A^ 

An 3  =  n3(t+At)  -  n3(t)  =  +  2A£ 

Formons  les  quotients  A 11,  /  V; : 

^nL=Z^l=A%  An  2  _  -  3Ag  _  ^  A  n3  +  2A£  _  A  ^ 

v  |  -  1  v2  ~  -  3  V3  "  +  2 

Nous  constatons  qu’ils  ont  la  meme  valeur  pour  tous  les  participants  a  la 
reaction. 


1.3.3.  Avancement  de  reaction 

■  Definition 

Dans  un  systeme  ferme,  siege  d’une  reaction  unique  d’equation 

0  =  V  v,-  .Bj,  le  quotient  est  independant  du  constituant  J3,  consi- 

i  V  V{  / 

dere  ;  il  caracterise  le  deroulement  de  la  reaction  dans  le  systeme  etudie. 
II  est  appele  variation  d’ avancement  de  reaction  entre  t  et  t  +  At  et  note  At,. 


■  Proprietes  generates 

D’apres  cette  definition  : 

•  t,  depend  des  nombres  stcechiometriques  ;  t,  ne  peut  etre  defini  qu’apres  ecri¬ 
ture  de  l’equation  ; 


Sens  direct  ou  sens  1  — t 
Sens  inverse  ou  sens  2  • 


Soit  la  reaction  d’equation  : 

0  =  2  NH3  -  N2  -  3  H2 
se  deroulant  dans  un  system e  ferme  dont 
les  compositions  a  t  =  0  et  a  1  sont  les 
suivantes  : 


constituant 

n2 

H  2 

nh3 

quantite  a  t  =  0 

2 

8 

6 

quantite  a  t 

2-5 

OO 

1 

cTVc 

6  +  2^ 

•  Si  la  reaction  se  fait  dans  le  sens  direct, 
<Jest  positif  :  n(N2)  s’annule  pour  £=2 
mol  alors  que  ;i(H2)  est  encore  positif. 
Done  £max  =  2  mol . 

•  Si  la  reaction  se  deroule  en  sens 
inverse,  ^estnegatif :  h(NH3)  s’annule 
pour  £,  =  -  3  mol . 

Done  £mjn  =  -  3  mol  . 

V _ _ _ / 

Doc.  5  Les  valeurs  de  £  sont  bor- 
nees. 


Vitesses  de  reaction 


•  on  ne  sait  mesurer  que  des  variations  d’avancement  de  reaction  ;  on  peut  done 
fixer  arbitrairement  l’avancement  £  de  la  reaction  a  L instant  origine.  Sauf  men¬ 
tion  du  contraire,  nous  prendrons  £(/  =  0)  =  0  ; 

•  £  augmente  quand  la  transformation  reelle  se  deroule  dans  le  sens  direct  - 
arbitraire  -  de  l’equation  ;  £  diminue  quand  la  transformation  reelle  se  deroule 
dans  1’ autre  sens  ; 

•  £  est  homogene  a  une  quantite  de  matiere  ;  il  est  done  exprime  en  mol  (ou  en 
ses  multiples  ou  ses  sous-multiples). 

■  Dans  un  systeme  ferme,  la  variation  de  la  quantite  de  matiere  «,  du  consti- 
tuant  Bj  entre  l’instant  origine  et  l’instant  de  date  t  est  telle  que  : 

An,-  =  n,(0  -  n,-(0)  =  v,- .  A£  =  v,- .  £ 

11  en  resulte  : 


n,(f)  =  n,(0)  +  Vi .  £ ,  soit  d h,  =  v,- .  d£ 


(3.2) 


•  Les  quantites  de  matiere  etant  des  grandeurs  positives  ou  nulles,  les  varia¬ 
tions  de  £  sont  bornees  (doc.  5)  : 

£  max  est  la  plus  petite  valeur  positive  de  £  annulant  la  quantite  de  matiere  de 
l’un  des  reactifs. 

£m;n  est  la  plus  grande  valeur  negative  de  £  annulant  la  quantite  de  matiere  de 
l’un  des  produits. 

•  Si  la  reaction  est  totale  dans  le  sens  direct :  lint  £  =  £max  !  si  la  reaction  est 

totale  dans  le  sens  inverse  :  lim  £  =  £,m-m  . 

t — ^°° 

Quand  l’etat  final  est  un  etat  d'equilibre  chimique,  ou  coexistent  reactifs  et 
produits  de  la  reaction,  £  reste  compris  entre  les  bornes  et  £max  . 

$)Pour  s’entrainer  :  ex.  4  et  5  ) 


Doc.  6  Interpretation  graphique  de 
la  vitesse  de  formation. 

Le  coefficient  directeur  de  la  tangente 
a  la  courbe  representative  de  n,-(f) 
au  point  d’abscisse  fj  est  egal  a  la 
vitesse  de  formation  du  constituant 
Bj  a  l’instant  de  date  t\. 


i)  Vitesse  de  reaction  pour  un  systeme 
ferme 


2.1  •  Vitesses 


2.1.1.  Vitesses  de  formation  et  de  disparition  d'un  corps 


Soit  un  systeme  ferme,  siege  d’une  ou  plusieurs  transformations  chimiques  ; 
soit  rij  =  n(Bj)  la  quantite  de  matiere  du  constituant  Bj. 


La  vitesse  de  formation  YfB.  du  constituant  chimique  Bj  est  egale  a  la 
derivee  temporelle  de  sa  quantite  de  matiere  ;  sa  vitesse  de  disparition 
Vjb  est  l’opposee  de  sa  vitesse  de  formation. 


VfBj  (0 


dn(fil)'l 

j 


;  "V dBj  (0  =  - 


(^) 


(3.3) 


Ces  definitions  sont  independantes  de  l’ecriture  des  equations. 


Ces  vitesses  sont  algebriques  et  sont  done  definies  quels  que  soient  les  roles 
(reactif  ou  produit)  tenus  par  le  constituant  considere  dans  les  reactions  :  si  ce 
constituant  est  produit  par  les  reactions,  sa  quantite  de  matiere  augmente  et  sa 
vitesse  de  formation  est  positive  (doc.  6) ;  s’il  est  consomme,  sa  vitesse  de  for¬ 
mation  est  negative. 
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Vitesses  de  reaction 


r 

1  d  n(Bx) 

1  d  n(B2) 

\ 

V _ 

v,  At 

At 

J 

Doc.  7  Dans  un  systeme  forme, 
les  vitesses  de  formation  ne  sont  pas 
independantes. 


r 

dim[T]  =  dim 

_N  =  N.T~l  . 

\ 

v 

t 

T 

J 

Doc.  8  Dimensions  de  T. 


On  melange  une  solution  incolore  de 
peroxodisulfate  de  potassium  et  une 
solution,  incolore  elle  aussi,  d’iodure 
de  potassium,  puis  on  repartit  la  solu¬ 
tion  obtenue  dans  deux  bechers  ;  1'un 
regoit  V\  =  50  mL  de  melange  et  L  autre 
V2  =  250  mL. 

L’evolution  du  systeme  selon  la  reac¬ 
tion  d’equation  : 

S2082-  +  2  I"  =  2  SO42-  +  I2 
se  traduit  par  1’ apparition  d’une  colo¬ 
ration  jaune  qui  se  produit  de  maniere 
synchronised  dans  les  deux  recipients. 

II  serait  tentant  de  dire  que  la  vitesse  de 
la  reaction  est  la  meme  dans  les  deux 
cas  ;  or  la  quantite  de  matiere  transfor¬ 
med,  dans  le  second  systeme,  pendant 
une  duree  donnee,  est  cinq  fois  plus 
grande  que  celle  transformee  dans  le 
premier,  pendant  la  meme  duree. 

Done  £2  ~  5  ■  En  revanche  : 

4_i 1 

v2  -  V, 

v _ _ _ _ _ / 

Doc.  9  La  vitesse  volumique  de 
reaction  est  une  grandeur  intensive. 


Une  vitesse  de  formation  ou  de  disparition  est  homogene  au  quotient  d’une 
quantite  de  matiere  par  un  temps.  Dans  le  systeme  international  d’unites,  Yf 
et  Yd  sont  generalement  exprimees  en  mole  par  seconde  (mol.  s^1),  mais  on 
peut  aussi  utiliser  les  multiples  et  sous-multiples  de  la  mole  (kilomole,  milli¬ 
mole,  ...)  ainsi  que  la  minute  et  l’heure  pour  exprimer  cette  grandeur. 


2.1.2.  Vitesse  de  reaction 


Considerons  un  systeme  ferme,  de  composition  uniforme,  siege  d'une  seule 

transformation,  decrite  par  l’equaton  algebrique  :  0  =  2v;.B;. 

i 

Les  variations  des  quantites  de  matiere  des  differents  participants  etant  pro- 
portionnelles,  les  vitesses  de  formation  de  ces  corps  ne  sont  pas  independantes 
les  unes  des  autres  (doc.  7). 


L’une  quelconque  de  ces  vitesses  permet  done  de  caracteriser  revolution  tem- 
porelle  de  l’ensemble  du  systeme  chimique,  mais  il  est  interessant  de  definir 
une  grandeur  qui  sera  la  vitesse  de  la  reaction.  Soit  £( t )  l’avancement  de  la 
reaction  a  l’instant  de  date  t,  avec  la  convention  %(t  =  0)  =  0. 


Par  definition,  la  vitesse,  Y,  d’une  reaction  d’equation  :  0  =  2V,  .B, 

i 

est  la  derivee  temporelle  de  l’avancement  de  la  reaction,  souvent 


notee  | . 


Y-- 


d  t 


(3.4) 


£  ,  comme  ^ ,  depend  des  nombres  stcechiometriques  :  Y  ne  peut  etre  definie 
qu’apres  ecriture  de  l’equation. 

Y est  homogene  au  quotient  d’une  quantite  de  matiere  par  un  temps  (doc.  8). 


2.1.3.  Relation  entre  vitesse  de  reaction  et  de  vitesse  de  forma¬ 
tion  d'un  constituant 


Dans  un  systeme  ferme,  siege  d’une  seule  reaction,  la  quantite  de  matiere  /t; 
du  constituant  B;  a  l’instant  de  date  t  est  telle  que  n,(t)  =  «,(0)  +  v, .  £  (t). 

On  en  deduit,  par  derivation  de  cette  identite  : 


=  V,- .  r 


2.2  •  Vitesses  volumiques 


La  definition  precedente  fournit  une  grandeur  extensive,  e’est-a-dire  propor- 
tionnelle  a  la  quantite  de  matiere  du  systeme.  II  est  plus  significatif  de  decrire 
l’evolution  temporelle  du  systeme  grace  a  une  grandeur  intensive,  indepen- 
dante  de  la  quantite  de  matiere  que  contient  le  systeme  (doc.  9). 


Pour  un  systeme  ferme  de  composition  uniforme  et  de  volume  V,  la 
vitesse  volumique  vde  la  reaction  d’equation  :  0  =  2  V,.B,  est  egale 
au  quotient  par  V  de  la  derivee  temporelle  de  l’avancement  de  la  reaction  : 


v  =  if 

V  \  dr )  V 


(3.5) 


|  [£,■] 


0  ?i  t 


Doc.  10  Interpretation  graphique  de 
la  vitesse  volumique  de  formation. 
Le  coefficient  directeur  de  la  tangente 
a  la  courbe  c6’  representative  de 
[5/](t)  au  point  d’abscisse  est 
egal  a  la  vitesse  volumique  de  for¬ 
mation  du  constituant  Bj  a  l’instant 
de  date  1 1  . 


Vitesses  de  reaction 


•  v  ne  peut  etre  definie  qu’apres  ecriture  de  l'equation. 

•  v  est  homogene  au  quotient  d’une  quantite  de  matiere  par  le  produit 
d’un  temps  et  d’un  volume  ;  v  est  generalement  mesuree  en  mol .  L_1.  s_1. 

•  La  relation  entre  les  vitesses  volumiques  s’obtient  comme  ci-dessus  : 


VfB  = 


_  1 


d/2, 

~df 


2.3  •  Cas  particular  des  systemes  monophases  isochores 

Un  systeme  dont  le  volume  V  est  constant  est  qualifie  d’isochore.  Un  systeme 
ne  comportant  qu’une  phase  (doc.  2)  est  dit  monophase.  Considerons  done  un 
systeme  isochore  monophase  et  de  composition  uniforme. 


■  Puisque  le  volume  V  est  constant : 


v  • 


Comme  de  plus,  le  melange  reactionnel  est  monophase  et  de  composition  uni¬ 
forme,  e’est-a-dire  hoinogene,  le  quotient  /  V  n’est  autre  que  la  concentra¬ 
tion  enespece  B,  dans  le  melange,  notee  [fi,  ].  La  vitesse  volumique  de  formation 
du  constituant  Bj  est  alors  egale  a  : 


vfBt  ~ 


dlfil 

dr 


Pour  un  systeme  ferine,  de  composition  uniforme  et  de  volume  V  constant, 
la  vitesse  volumique  v  de  la  seule  reaction  d’equation  0  =  Xv/.B,  est 


reliee  a  la  vitesse  volumique  de  formation  du  constituant  Bj  par  la 
rdation :  d[Bf] 

v=Vi-v'B‘=V 


dr 


(3.6) 


■  L’interet  de  la  notion  de  vitesse  volumique  est  double  : 

•  pour  des  systemes  homogenes  evoluant  a  volume  constant,  la  vitesse 
volumique  est  independante  du  volume  de  solution  consideree  :  e’est  done  une 
grandeur  intensive  ; 

•  la  plupart  des  etudes  experimentales  fournissent  des  concentrations,  et  non 
des  quantites  de  matiere  (doc.  10). 

$)Pour  s’ entrainer  :  ex.  7  ) 


2.4  •  Facteurs  cinetiques 

L’ evolution  temporelle  des  systemes  chimiques  depend  d’abord  de  la  nature 
des  reactifs  mis  en  presence  ;  mais  d’autres  causes  peuvent  intervenir. 


Les  parametres  qui  agissent  sur  la  vitesse  d’evolution  d’un  systeme 
chimique  sont  appeles  des  facteurs  cinetiques. 


Les  concentrations  des  reactifs,  la  temperature  du  milieu,  l’eclairement  et  la 
presence  de  substances  autres  que  les  reactifs  (catalyseurs,  initiateurs  ou  amor- 
ceurs)  sont  les  principaux  facteurs  cinetiques. 
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Vitesses  de  reaction 


Si  le  systeme  n’est  pas  uniforme,  c’est-a-dire  s’il  est  le  siege  de  gradients  de 
temperature,  de  concentration,  ...,  v  devient  alors  une  grandeur  locale  instan- 
tanee  et  il  n’est  plus  possible  de  parler  de  la  vitesse  de  la  reaction.  Pour  eviter 
ce  probleme,  nous  ne  considererons  par  la  suite  que  des  systemes  dans  lesquels 

une  agitation  impose  l’uniformite  des  proprietes  :  a  tout  instant,  la  com¬ 
position  et  la  temperature  du  melange  reactionnel  seront  les  memes  en  tout 
point  de  ce  melange.  En  revanche,  ces  grandeurs  pourront  eventuellement 
varier  au  cours  du  temps. 

Pour  etudier  P influence  des  differents  facteurs,  nous  supposerons  que  tous  les 
facteurs  non  etudies  gardent  une  valeur  constante  au  cours  du  temps. 


E)  Le  facteur  concentration 


Comme  nous  l’avons  vu  en  Terminale  : 

La  vitesse  des  reactions  diminue  generalement  quand  les  concentra¬ 
tions  en  reactifs  diminuent.  C’est  pourquoi  la  vitesse  des  reactions  chi- 
miques  decroit  generalement  au  fur  et  a  mesure  de  leur  avancement. 


Precisons  quantitativement  le  role  des  concentrations. 
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3.1  •  Reactions  avec  ou  sans  ordre 


f  -  - 

(*)  Dans  certaines  reactions,  la  vitesse 

depend  aussi  de  la  concentration  de  cer¬ 
tains  produits  ou  d’especes  presentes 
dans  le  milieu  :  on  peut  alors  definir  un 
ordre  par  rapport  a  ces  especes. 

v_ _ _ _  > 


■  Definition 

Une  reaction  d’equation  :  a  A  +  pB  =  yC  +  8D  admet  un  ordre  si 
l’experience  montre  qu’a  temperature  constante,  la  vitesse  volumique 
de  la  reaction  peut  s’exprimer  comme  une  fonction  monome  des 
concentrations  en  reactifs*  * : 

v  =  k.  [A]P .  [BY  (3.7) 

k  est  appelee  constante  de  vitesse  de  la  reaction. 

Les  exposants  p  et  q  sont  appeles  ordres  partiels  par  rapport  aux  reac¬ 
tifs  A  et  B  ;  la  somme  des  ordres  partiels  est  appelee  ordre  global  de  la 
reaction. 


Si  la  vitesse  de  la  reaction  ne  satisfait  pas  a  une  relation  de  ce  type,  on  dit  que 
la  reaction  n’admet  pas  d’ordre. 


Pour  la  reaction  d’equation  : 

2  NO  +  2  H2  =  2  H20  +  N2 
la  vitesse  obeit  a  la  relation  : 
v  =  ^ .  [NO]2 .  [H2] 1 

Les  ordres  partiels  sont  respectivement 
2  par  rapport  a  NO  et  1  par  rapport  a  H2  ; 
l’ordre  global  est  3. 

L’ ordre  partiel  par  rapport  au  dihydro¬ 
gene  n’est  pas  egal  a  son  nombre  stce- 
chiometrique. 


■  Les  ordres  partiels  sont  determines  par  l’experience. 

•  L’ordre  partiel  p  par  rapport  au  reactif  A  n’a,  a  priori,  aucun  lien  avec 
le  nombre  stcechiometrique  de  ce  reactif.  II  est  facile  de  s’en  convaincre  en 
notant  que  pour  une  meme  transformation  chimique,  on  peut  changer  tous  les 
nombres  stcechiometriques  de  l’equation,  en  les  multipliant  par  un  meme 
facteur,  ce  qui  ne  saurait  modifier  la  vitesse  de  formation  ou  de  disparition 
des  participants  a  cette  reaction  (doc.  11). 

•  Les  ordres  partiels  sont  des  nombres  quelconques,  entiers  ou  non. 

3.2  •  Ordre  initial  et  ordre  courant 

II  peut  arriver  que  la  relation  de  definition  de  l’ordre  ne  soit  pas  satisfaite  a  tout 
instant,  mais  seulement  pour  les  instants  proches  de  1’ instant  origine.  En  par- 
ticulier,  en  notant  vo  la  vitesse  volumique  initiale  et  [A]q  et  [5]q  les  concen¬ 
trations  initiales  en  reactifs  : 

vo  =  k.([A]0)P.([B]0Y 


Doc.  11  Ordre  et  stoechiometrie. 


Vitesses  de  reaction 


La  pyrolyse  de  1'ethanal  selon  : 

CH3CHO  =  CH4  +  CO 
est  une  reaction  complexe  dont  l’ordre 
initial  et  l’ordre  dans  le  temps  different. 

•  Pour  t~  0  : 

v0  =  M[CH3CHO]0)3/2 

•  Pour  t »  0  : 

v  =  C.  [CH3CHO]2 

L’ordre  initial  est  egal  a  3/2  ;  l’ordre 
dans  le  temps  est  2. 

II  est  vraisemblable  que  dans  ce  cas,  il 
existe  une  periode  intermediaire  ou  la 
reaction  n’admet  pas  d’ordre  ! 


On  dit  alors  que  la  reaction  n’admet  pas  d’ordre  courant  mais  seulement  un 
ordre  initial.  II  peut  arriver  que  la  reaction  admette  un  ordre  initial  et  un  ordre 
courant  differents  (doc.  12). 


3.3  •  Exemples 


■  La  vitesse  de  decomposition,  en  phase  gazeuse  ou  en  solution,  du  pentaoxyde 
de  diazote  selon  : 

2  N2O5  =  4  NO2  +  O2 
obeit,  a  tout  instant,  a  la  relation  : 

v  =  k .  [N205] 1 

L’ordre  partiel  par  rapport  a  N2O5  est  egal  a  1  et  coincide  avec  l’ordre  global. 


Doc.  12  Ordre  initial,  ordre  cou¬ 
rant. 


Pour  une  reaction  d’ordre  global  1  : 

(1  -  (p  +  <?))  =  0 

k  est  done  homogene  a  l’inverse  d’un 
temps. 

Pour  une  reaction  d’ordre  global  2  : 

(1  -  (p  +  <?))=  1 

k  est  done  homogene  a  L inverse  du  pro- 
duit  d’une  concentration  et  d’un  temps. 


■  La  vitesse  de  la  reaction,  en  phase  gazeuse,  du  dihydrogene  avec  le  dibrome 
selon  : 

H2  +  Br2 - -  2  HBr 

admet  un  ordre  initial :  vq  =  k  .  ( [H2]o) 1  •  ([Bi^lo)1^2- 

mais  elle  n’admet  pas  d’ordre  dans  le  temps  puisque  la  vitesse  de  formation  de 

HBr  est  donnee  par :  ,  3 n 

F  1HU  .  rBr-,13'2 

v  =  k . 


Doc.  13  Dimension  de  k. 


k'.[ Br2]1  +  k"  [HBr]1 

Le  facteur  temperature 

4.1  •  Constante  de  vitesse 


Soit  une  reaction  pour  laquelle  k  s’ex- 
prime  en  mol-1^2 .  L+1^2 .  min-1  : 

(1  -  (p  +  q))  =  -1/2 
(p  +  q)  =  3/2 

L’ordre  global  de  cette  reaction  est  3/2. 


Doc.  14  Unite  de  k  et  ordre  de  la 
reaction. 


Dans  la  relation  de  definition  de  l’ordre,  k  est  appelee  constante  de  vitesse  spe- 
cifique. «  constante  »  signifie  que  k  est  independant  des  concentrations  et  du  temps, 
mais  k  depend  bien  sur  de  la  reaction  etudiee  et  egalement  de  la  temperature. 
D’apres  sa  definition,  k  est  une  grandeur  dimensionnee  ;  la  dimension  de  k 
depend  de  l’ordre  global  de  la  reaction. 

v 


Pour  une  reaction  d’ordre  global  (p  +  q)  :  k  = 


[AF.[B]? 

v  est  homogene  au  quotient  d’une  concentration  par  un  temps  ;  k  est  done  homo¬ 
gene  au  quotient  d’une  concentration  a  la  puissance  (1  -  (p  +  q))  par  un  temps 
(doc.  13). 


Remarque 

Dans  un  probleme,  il  est  possible  de  determiner  l’ordre  d’une  reaction,  si  l’unite  de 


|  k  est  fournie  (doc.  14). 

4.2  •  Loi  semi-empirique  d'Arrhenius 


Doc.  15  Determination  graphique 
du  facteur  preexponentiel  A  et  de 
l’energie  d’activation  Ea . 

La  courbe  In  k  =/  ( 1  /  T  )  a  une  pente 
egalea -Ea/R.  Son  ordonneeal’ori- 
gine,  determinee  par  extrapolation, 
est  egale  a  In  A  . 


En  Terminale,  nous  avons  note  que  la  vitesse  des  reactions  augmente  genera- 
lement  lorsque  la  temperature  du  systeme  augmente  :  k  est  done  une  fonction 
croissante  de  la  temperature. 

A  partir  de  nombreux  resultats  experimentaux  mais  aussi  theoriques,  Arrhenius 
a  montre  que  : 


din  k 


d  T 


R .  T~ 


Ea  est  une  energie  molaire,  appelee  energie  d’activation  ;  elle  s’exprime  en 
general  en  kJ .  mol-1.  R  est  la  constante  des  gaz  parfaits  et  T  la  temperature 
absolue. 
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Vitesses  de  reaction 


Ordre  de  grandeur  : 

•  Pour  la  reaction  du  ler  ordre  : 

CH3CH3  =  2  CH3 

A  =  2,5  .  1017  s“‘  ; 

£a  =  385  kJ.mol-1. 

•  Pour  la  reaction  du  2e  ordre  : 

Cl  +  H2=  C1H  +  H 
A  =  8  .  1010  mol-1  .L.s-1  ; 

£a  =  23  kJ.mol-1. 

V_ _  J 


D’apres  cette  relation  et  puisque  k  croit  quand  la  temperature  crolt,  l’energie 
d’activation  Ea  est  done  positive.  Ea  represente  la  barriere  d’energie  que  les 
reactifs  doivent  franchir  pour  que  la  transformation  chimique  puisse  se  derouler. 
En  supposant  Ea  independant  de  la  temperature  T,  la  loi  d’Arrhenius  s’integre 
en  : 

In  k  =  — —  +  In  A  soit 
R.T 

La  determination  de  Ea  peut  se  faire  grace  a  la  relation  d’Arrhenius  si  Ton  dis¬ 
pose  des  valeurs  de  k  pour  differentes  temperatures  T  (doc.  15)  :  la  represen¬ 
tation  de  In  k  =  f(l/T)  est  une  droite  de  pente  egale  a  -  Ea  /  R  ;  Ea  est 
generalement  connue  avec  une  assez  faible  precision,  de  1’ ordre  de  5  %. 

•  A  est  appele  facteur  preexponentiel  d’Arrhenius  (ou  facteur  de  frequence) : 
il  a  la  meme  dimension  que  la  constante  de  vitesse  k. 


k  =  A  . exp 


~Ea\ 

R.T 


(3.8) 


APPLICATION  1 


Constante  de  vitesse  de  la  pyrolyse  de  I'ethanal 


La  pyrolyse  de  I’ethanal  selon  l’ equation  : 

CH3CHO  =  CH4  +  CO 


On  ecrit  la  loi  d’Arrhenius  sous  forme  logarithmique  : 


In  k  = 


R.T 


+  In  A 


est  une  reaction  d' ordre  courant  egal  a  2  : 
v  =  k(T) .  [CH3CHO]2 


k  a  ete  mesuree  entre  700  K  et  1  000  K  : 


T  (K) 

700 

730 

760 

790 

k  (mol-1 .  L  .  s-1) 

0,011 

0,035 

0,105 

0,343 

T  (K) 

810 

840 

940 

1000 

k  (mol-1 .  L  .  s_1) 

0,789 

2,17 

20,0 

145 

En  admettant  la  validite  de  la  loi  d’Arrhenius,  deter¬ 
miner  I’energie  d’  activation  Ea  et  le  facteur  preex¬ 
ponentiel  A  correspondant. 


En  effectuant  une  regression  lineaire  entre  In  k  et 
1  /  T,  on  obtient,  avec  un  coefficient  de  correlation 
egal  a  0,9986,  des  points  alignes  au  voisinage  de  la 
droite  d’equation  (26,95  -  2,18.  104  /  T). 

L’  ordonnee  a  l’origine  est  egale  a  In  A .  Le  facteur  pre¬ 
exponentiel  A  ayant  la  meme  dimension  que  la 
constante  de  vitesse  k,  on  en  deduit  : 

A  =  3,39 . 1011  mol-1  .L.s-1 


La  pente  de  la  droite  est  egale  a  -  Ea  /  R  ;  d’ou  : 

Ea  =  181  kj  .  moL1 

-2,207. 104 

k  =  3,39  .  1011 .  e - t —  moL1  .L.s-1 
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4.3  •  Applications 

Les  exemples  d’utilisation  pratique  de  l’effet  de  la  temperature  sur  la  vitesse 
de  reaction  sont  nombreux.  On  peut  les  classer  en  deux  groupes. 

4.3.1.  Blocage  de  reactions  indesirables 

■  Trempe 

Une  trempe  designe  un  refroidissement  brutal  que  l’on  fait  subir  a  un  systeme 
chimique  dont  on  veut  arreter  1’evolution.  Si  le  refroidissement  est  suffisam- 
ment  important  et  rapide,  la  vitesse  de  la  reaction  devient  tres  vite  negligeable 
et  le  systeme  garde  la  composition  qu’il  avait  a  haute  temperature.  La  trempe 
fige  done  le  systeme  dans  un  etat  cinetiquement  inerte. 
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(*)  La  combustion  du  melange  d’air  et 
de  vapeurs  d'essence  qui  a  lieu  dans  les 
cylindres  des  moteurs  a  explosion  est 
declenchee  par  une  elevation  de  tem¬ 
perature  localisee  (etincelle  jaillissant 
entre  les  electrodes  de  la  bougie). 

V _ _ _ J 


■  Controle  des  processus  industriels 

Le  maintien  d’un  processus  industriel  dans  un  intervalle  donne  de  tempera¬ 
tures  est  tres  souvent  imperatif.  II  faut  en  effet  eviter  que  des  reactions  exo- 
thermiques  ne  s’emballent  ou  que  des  reactions  parasites  ne  se  produisent.  Les 
accidents  dans  les  usines  chimiques  ont  souvent  pour  origine  une  mauvaise 
regulation  thermique. 

4.3.2.  Dedenchement  ou  acceleration  d'une  reaction 

■  Certaines  reactions  sont  trop  lentes  a  la  temperature  ordinaire  pour  etre  mises 
en  oeuvre  industriellement  ;  on  les  realise  done  en  portant  le  milieu  reaction- 
nel  a  une  temperature  telle  que  la  reaction  devienne  suffisamment  rapide**). 


E)  Autres  facteurs  cinetiques 

5.1  •  Catalyseur 


(*)  Dans  une  catalyse  homogene,  la  reac¬ 
tion  se  deroule  dans  tout  le  volume 
occupe  par  le  systeme  ;  elle  est  d’au- 
tant  plus  rapide  que  la  concentration  du 
catalyseur  est  plus  grande. 

(**)  Dans  une  catalyse  heterogene,  la 
reaction  se  deroule  a  la  surface  du  cata¬ 
lyseur  ;  elle  est  d’autant  plus  rapide 
que  la  surface  du  catalyseur  est  plus 
grande. 

vL _ 


■  Un  catalyseur  est  une  espece  qui  accelere  une  reaction  chimique  spon- 
tanee  sans  subir  lui-meme  de  modifications  permanentes.  Un  catalyseur 
ne  figure  pas  dans  l’equation  de  la  reaction  qu’il  catalyse.  L’action  d’un 
catalyseur  sur  une  reaction  constitue  une  catalyse  de  cette  reaction. 


■  Lorsque  le  catalyseur  appartient  a  la  meme  phase  que  les  reactifs,  la  cata¬ 
lyse  est  dite  homogene*  ) ;  lorsque  le  catalyseur  appartient  a  une  phase  diffe- 
rente  de  celle  des  reactifs,  la  catalyse  est  dite  heterogene*  " 

■  La  catalyse  est  selective  :  quand  plusieurs  reactions  spontanees  peu- 
vent  se  derouler  a  partir  des  memes  reactifs,  il  est  possible,  grace  a  un 
catalyseur  convenablement  choisi,  d’accelerer  selectivement  Vane  de  ces 
reactions. 


5.2.  Reactions  faisant  intervenir  un  reactif  solide 

Rappelons  simplement  un  resultat  mis  en  evidence  en  Terminale  : 

La  vitesse  d’une  reaction  mettant  en  jeu  un  reactif  solide  depend  de 
l’etendue  de  sa  surface  de  contact  avec  les  autres  reactifs :  la  reaction  est 
d’autant  plus  rapide  que  cette  surface  est  grande. 


Etude  de  quelques  reactions 
d'ordre  simple 

6.1  •  Generalities 


■  Soit  une  reaction  d’equation  : 

a  A  +  pB  +  ...  =  produits 

d’ordre  p  par  rapport  au  constituant  A  et  d’ordre  0  par  rapport  aux  autres  consti- 
tuants. 

La  vitesse  volumique  v  est  par  definition  : 

1  d[A]  _  1  d[B]  _ 

-a’  dr  -p'  dr 
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^)1  ^1/2  *~l t 


Doc.  16  Determination  graphique 
du  temps  de  demi-reaction. 


Doc.  17  Variation  de  la  concen¬ 
tration  du  reactif  A. 

Au  cours  d’une  reaction  d’ordre 
zero,  d’equation  : 

aA+  pB  -  produits 

•  [A ] (?)  decroit  lineairement  selon 
[A](t)  =  [A\0-a.k.t. 

•  La  pente  de  cette  droite  est  egale 
a  -  a.  k. 


Par  definition  de  l’ordre  :  v  =  k.  [A]p 

On  en  deduit  l’equation  differentielle  :  _  £!MJ  -  £  _  [A]p  ,  dont  la  resolution 

fournit  la  relation  [A]  =f(t). 

■  Temps  de  demi-reaction 

Definition  : 

On  appelle  temps  de  demi-reaction  tj/2  la  duree  necessaire  pour  consom- 
mer  la  moitie  du  reactif  limitant  initialement  present. 


Le  temps  de  demi-reaction  peut  se  determiner  directement  sur  la  courbe  repre- 
sentant  [A]  =f(t)  (doc.  16). 

Le  temps  de  demi-reaction  zq/2  est  une  grandeur  interessante  a  double  titre. 

•  rj/2  fournit  une  echelle  de  temps  de  1’evolution  du  systeme  considere  :  dans 
un  systeme  en  reaction,  caracterise  par  un  temps  de  demi-reaction  Tq/2,  revo¬ 
lution  est  pratiquement  achevee  au  bout  d’une  duree  de  l'ordre  de  quelques 
7"  1/2- 

•  la  dependance  de  rj/2  par  rapport  aux  concentrations  initiates  est  caracteris- 
tique  de  l’ordre  de  la  reaction  et  permet  la  determination  de  cet  ordre. 


6.2  •  Reaction  d'ordre  zero  par  rapport 
a  tous  ses  reactifs 


■  Les  definitions  de  la  vitesse  v  et  de  l’ordre  conduisent  a  l’equation  diffe¬ 
rentielle  : 


d[A] 
d  t 


■  k.[A]°.[B]°  =  k  soit 


d[A] 

dr 


■  -  a.  k 


Pour  une  reaction  d’ordre  0,  k  est  homogene  au  quotient  d’une  concen¬ 
tration  par  un  temps. 


■  La  solution  generale  est  [A]  =  -  a.k.t  +  X  ,  X  etant  une  constante  d’inte- 
gration  que  l’on  determine  grace  aux  conditions  initiales. 

Pour  t  =  0  :  [A]o  =  A.  Done  :  [A]  =  [Aq]  -  a.k.t  (doc.  17). 

Onobtientdememe  :  [ B ]  =  [5]o~  fi.k.t. 

Pour  la  reaction  d’equation  :  a  A  +  fiB  =  produits,  d’ordre  zero  par  rap¬ 
port  a  tous  ses  reactifs,  les  concentrations  des  reactifs  sont  des  fonctions 
affines  decroissantes  du  temps  : 

[A]  =  [A]0-  a.k.t  (3.9) 


■  Si  A  est  le  reactif  limitant,  on  a,  par  definition  de  rj/2  :  [A](Xj/2)  =  [A]q  / 2, 
soit  =  [A]q  -  a.k.  r  1/2-  D’ou  : 


Pour  une  reaction  d’ordre  0,  le  temps  de  demi-reaction  est  proportion- 
nel  a  la  concentration  initiale  du  reactif  limitant : 


t1/2  = 


[A]p 

2  a.k 


(3.10) 
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6.3  •  Reaction  du  premier  ordre  par  rapport  a  A 

■  Soit  une  reaction  d’equation  :  aA+pB  +  ...  =  produits 
d’ordre  1  par  rapport  au  constituant  A  et  d’ordre  0  par  rapport  aux  autres  consti- 
tuants.  Les  definitions  de  la  vitesse  volumique  v  et  de  l’ordre  conduisent  a 
l’equation  differentielle  : 

■k.[A\l 


1 


d[A] 


Separons  les  variables  [A]  et  t : 


a  dr 

d[A] 


[A] 


= -  a.k. At 


Pour  une  reaction  d’ordre  1,  k  est  homogene  a  l’inverse  d’un  temps. 


Doc.  18  Variation  de  la  concentra¬ 
tion  du  reactif  A. 

Au  cours  d’une  reaction  du  premier 
ordre  par  rapport  a  A,  d’equation  : 
aA  +  PB-  produits 

•  [A](r)  decroit  exponentiellement 
selon  [A]  =  [A] o  .  e~a-k‘t. 

•  T\/2  =  In  2  /  (a.  k )  est  independant 
de  la  concentration  initiale  en  A. 


■  La  solution  generale  de  cette  equation  est  [A]  =  A.e  a-k-t ,  A  etant  une 
constante  d’integration.  Pour  t  =  0  :  [A]o  =  A.e~°  =  A. 

Pour  la  reaction  d’equation  :  a  A  +  p  B  =  produits  ,  du  premier  ordre 
par  rapport  au  reactif  A  et  d’ordre  0  par  rapport  a  B  (doc.  18) : 

[A]  =  [A]o.exp(-  a.k.t)  (3.1 1) 


■  Representation  linearisee 

La  loi  cinetique  obtenue  peut  s’exprimer  par  : 

In  [A]  =  -  a .  k .  t  +  In  [A]<j 

La  constante  de  vitesse  peut  etre  determinee  en  mesurant  la  pente  crde  la  droite 
d’equation  ln[A]  =  f(t) :  a  -  -  a .  k  (doc.  19). 


■  Par  definition  du  temps  de  demi-reaction,  si  A  est  le  reactif  limitant  : 
[A] ( T1/2)  =  [A]0  /  2  ,  en  utilisant  la  representation  linearisee  : 


Pour  une  reaction  d’ordre  1,  le  temps  de  demi-reaction  est  independant 

de  la  concentration  initiale. 

*1/2  =  — 
k 

(3.12) 

QfPour  s’entrainer  :  ex.  6  et  7  ) 


Doc.19  Representation  linearisee. 
Au  cours  d’une  reaction  du  premier 
ordre,  d’equation : 

aA  +  PB  =  produits 

•  ln[A](f)  decroit  lineairement  selon 
ln[A](t)  =  ln[A]0  -a.k.t; 

•  la  pente  de  cette  droite  est  egale  a 
-  a.k. 


6.4  •  Reaction  du  deuxieme  ordre  par  rapport  a  A 


■  Soit  une  reaction  d’equation  :  aA+pB  +  ...  =  produits 
d’ordre  2  par  rapport  au  constituant  A  et  d’ordre  0  par  rapport  aux  autres  consti- 
tuants.  Les  definitions  de  la  vitesse  v  et  de  l’ordre  conduisent  a  l’equation  dif¬ 
ferentielle  : 


1 

-a 


Separons  les  variables  [A]  et  t : 


d[A] 

[A]2 


=  -  a.k  .At. 


Pour  une  reaction  d’ordre  2,  k  est  homogene  a  l’inverse  du  produit  d’un 
temps  et  d’une  concentration. 


■  La  solution  generate  de  cette  equation  est : 


[A] 


a .  k  .  t  +  Cte 
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Doc.  20  Representation  linearisee. 
Au  cours  d’une  reaction  du  second 
ordre  par  rapport  a  A,  d’equation  : 
aA  +  pB  =  produits 

1 


[A](0 


croit  lineairement  selon  : 


1  1 

=  —  +  a.k.t 


[A](0  a 
a  etant  la  concentration  initiale  en  A ; 
•  la  pente  de  cette  droite  est  egale  a 


+  a.k . 


S 


(*)  Par  definition  :  t,y  =  —  . 


homogene  a  une  concentration  est 
appele  avancement  volumique. 


espece 

A 

B 

concentration  a  t  =  0 

a 

b 

concentration  a  t  >  0 

a-a.^y 

b-P-tv 

i 


Pour  t  =  0,  cette  relation  s’ecrit  : 


1 


[A]„ 


+  Cte  =  0 


Pour  la  reaction  d’equation :  a  A  +  pB  =  produits,  du  second  ordre  par 
rapport  a  A  et  d ’ordre  zero  par  rapport  a  B  : 


r  \  i  ~  r  f,  =  a.k.t 
[A]  [A]0 


(3.13) 


■  Representation  linearisee 

1/[A]  (0  croit  lineairement  en  fonction  de  t. 

La  constante  de  vitesse  peut  etre  determinee  en  mesurant  la  pente  a  de  cette 
droite  :  a  =  a .  k  {doc.  20). 


I  Pour  t  =  T\/2  ,  [A]  =  [A]q  /  2,  done  : 


Pour  une  reaction  d’ordre  2,  le  temps  de  demi-reaction  est  inverse- 
ment  proportionnel  a  la  concentration  initiale  : 


%2  : 


1 


a.k.  [A]0 


(3.14) 


Pour  s’entrainer  :  ex.  8  ) 

6.5  •  Reaction  du  premier  ordre  par  rapport  a  A  et  B 


6.5.1.  Mise  en  equation 

Utilisons,  pour  decrire  la  composition  du  melange  reactionnel,  l’avancement 
volumique*"^,  pour  la  reaction  d’equation  : 

aA  +  pB  +  ...  =  produits 


v  = 


1  d[A]_  1  d  [B] 


-or  dt  -p' 

v  =  k .  [A]1 .  [B]1 


dt 


soit : 


d^v 


dt 


=  k  .  (a  -  a .  | v )' .  (b~p.  £,y){ 


Les  solutions  de  cette  equation  differentielle  sont  differentes  selon  que  le 
melange  initial  est  stcechiometrique  ou  non.  Distinguons  ces  deux  cas. 


6.5.2.  Melange  initial  stoechiometrique 

■  Le  melange  initial  est  stoechiometrique  si  les  reactifs  ont  ete  melanges  en 
proportion  des  nombres  stoechiometriques,  e’est-a-dire  si  les  concentrations 


initiales  a  et  b  sont  telles  que  :  —  =  '7  . 

4  a  p 


On  en  deduit :  -  c,  v(t)  =  -  E,y(t) ,  qui  peut  encore  s’ecrire  :  -  — — 

(X  R  CX. 


Cette  relation  montre  que  : 


Si  un  melange  reactionnel  est  initialement  stcechiometrique,  il  le  reste 
a  tout  instant. 


8i 
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•  On  reduit  au  meme  denominates  les 
deux  termes  du  second  membre  : 

K{  K2 


(a  -  a ■  £y)  (b  -  P-  %v) 

_  K\.(b- p.fy)  +  K2.(a- a.fy/) 
(a  -  a.£v).(b- p.%v) 

•  On  developpe  en  regroupant  les  termes 
ou  figure  £ y  : 

Ki.(b-/3.fr)  +  K2.(a-a.fv) 
(a-a.^v).(b-/3.^v) 

=  (Ki.b  +  K2.a)-l,v.(Kl.p  +  K2.a) 

{a-a.%v).(b-p.$v) 

•  On  identifie  le  premier  et  le  second 
membre  : 


(a-  a.£y).(b-  p.%y) 

_  (K\.b  +  K2.a)  -  %y.(K\.  0  +  K2.  Cl) 
(a-a.£y).(b-p.£v) 

•  On  en  deduit  : 

Kx.b  +  K2.a  =  1 
K1.p  +  K2.a=0 


Puis : 


K  i  = 


a 


1  a.b-p.a 

-P 


K2  = 


a.b- p.a 


Doc.  21  Methode  de  decomposi¬ 
tion  en  elements  simples. 


I  Reportons  cette  relation  dans  l'expression  generale  de  la  vitesse  : 
v  =  k.[A].[B]=k.  [A]2 


d’ou  : 


V==L  «  =  A]- 


-a  •  d? 


d[A] 


Soit,  en  separant  les  variables  : - =  k.p.&t 

[A] 

Tout  se  passe  comme  si  la  reaction  etait  d’ordre  2  par  rapport  a  un  seul 
reactif.  Ce  cas  a  ete  presente  au  paragraphe  6.4  : 

J.-.  -  t-L-  =  B  .k  .t  et  TTjj  -  ttL  =  a.  k.t 
[A]  [A]0  H  [S]  [B]0 

m  Pour  t  =  T\/2  ,  [A]  =  [A]0  /2  =  a/2  et  [B]  =  [B]0  /2  =  b/2. 

Done  : 

W0=li-k-fU2  Ct  Wo=a-k'Tm 

et  par  consequent : 


tI/2  - 


1 


p.k.[A\  a.k.  [B]0 


Or  a  .  P=b  .  a;  d’ou  la  propriete  generale  : 


Dans  un  melange  stcechiometrique,  le  temps  de  demi-reaction  est  le 
meme  pour  tous  les  reactifs. 

Pour  s’entrainer  :  ex.  9) 

6.5.3.  Melange  initial  quelconque 

■  11  faut  dans  ce  cas,  integrer  l’equation  differentielle  portant  sur  %y(t) : 

~^f  =  k -(a-a.£v).(b-p.£v) 


On  separe  les  variables  %yett: 


-  =  k  .dt 


(a-a.%v).{b-p.%v) 

On  decompose  en  elements  simples,  e’est-a-dire  qu’on  determine  les  deux 
constantes  K \  et  telles  que  : 


K , 


K , 


(a-a.  £y).(b-p.  £v)  (a  -  a .  Zy)  {b~p.^v) 
En  procedant  comme  indique  au  document  21,  on  etablil  que  : 


K\ 


a 


L 1  a.b- p.a  et  ^ -  a.b- p.a 

L’equation  differentielle  se  met  alors  sous  la  forme  : 

“■^r  -  («.*-/).«). 0, 

(a-a.  gv)  ( b-P .  %y) 


-p 


qui  s’integre  en  : 


In 


b-P.ty 


-k.(a  .b  -  p  .a).t  +  Cte 


[a-  a .  %Vj 

Les  conditions  initiales  fixent  la  constante  d’integration  :  pour  t  =  0,  %y  =  0  ; 
done  :  Cte  =  In (b  /  a). 
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D’ou : 


■  Representation  linearisee 

La  constante  de  vitesse  peut  etre  determinee  en  mesurant  la  pente  a  de  la 


$)Pour  s’entrainer :  ex.  3D 


Etude  experimental  du  deroulement 
temporel  d'une  reaction 


7.1  •  Generalites 

Le  probleme  a  resoudre  est  double  : 

•  II  faut  d’abord  etudier  1’evolution  temporelle  de  la  composition  d’un  systeme 
a  temperature  constante.  Pour  cela,  on  determine  la  concentration  C,-(r)  ou  la 
quantite,  a  differents  instants,  d’une  espece  convenablement  choisie  Bj. 

Pour  determiner  la  vitesse  volumique  de  formation  de  Bj,  on  peut : 

-  tracer,  en  utilisant  eventuellement  un  logiciel,  la  courbe  representant 
Cj  =f(t),  puis  determiner  graphiquement  vyg.(t)  (doc.  10) ; 

-  utiliser  un  logiciel  qui  calcule  Vfg.(f). 

•  II  faut  ensuite  essayer  de  decouvrir  la  relation  entre  la  vitesse  instantanee  et 
les  concentrations  instantanees  des  reactifs  et  parfois  des  produits.  Si  cette 
relation  est  une  fonction  monorne,  il  faut  alors  preciser  les  ordres  partiels 
respectifs. 

7.2  •  Methodes  chimiques 

Une  methode  est  qualifiee  de  chimique  quand  la  determination  de  la 
concentration  de  l’espece  etudiee  repose  sur  une  reaction  chimique  de 
dosage. 

Cette  methode  presente  quelques  inconvenients  : 

•  II  faut  prelever  des  echantillons  dans  le  melange  reactionnel  ou  travailler  sur 
des  echantillons  evoluant  en  parallele.  Dans  les  deux  cas,  des  quantites  impor- 
tantes  de  reactifs  sont  done  necessaires. 

•  II  faut  disposer  d’une  reaction  de  titrage  de  l’un  des  participants  a  la  reaction 
et  cette  reaction  de  titrage  doit  etre  tres  rapide  par  rapport  a  la  reaction  etudiee. 
II  peut  etre  necessaire,  pour  que  cette  condition  soit  realisee,  d’effectuer  une 
trempe  du  systeme  a  doser. 

7.3  •  Methodes  physiques 

La  concentration  de  l’espece  etudiee  est  determinee  a  partir  de  la  mesure 
d’une  grandeur  physique  (optique,  mecanique,  electrique, ...)  opportu- 
nement  choisie. 
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Par  rapport  aux  methodes  chimiques,  les  methodes  physiques  offrent  de  nom- 
breux  avantages  : 

•  Elies  permettent  des  mesures  en  continu. 

•  Elies  ne  necessitent  que  de  faibles  quantites  de  reactifs. 

•  Elies  ne  perturbent  generalement  pas  le  systeme  reactionnel. 

•  Certaines  ont  une  tres  faible  inertie  et  permettent  done  de  suivre  des  reactions 
tres  rapides. 

•  Certaines  ont  une  tres  grande  sensibilite  et  permettent  done  d’etudier  des 
reactifs  en  tres  faibles  concentrations. 

Examinons  quelques  exemples. 


(*)  •  Pour  la  reaction  d’equation  : 

2  N205  (g)  =  4  N02  (g)  +  02  (g) 


X  V;  =  (-  2)  +  (+  4)  +  (+  1)  =  +  3 

dp 


i,  gaz 

Done  :  v  =  +  1 

3  R.T 


d  t 


•  La  reaction  d’equation  : 

H2  (g)  +  Br2  (g)  =  2  HBr  (g) 


pour  laquelle  ^  V;  =  0 

i,  gaz 

ne  peut  pas  etre  suivie  par  une  methode 
manometrique. 


7.3.1.  Mesure  de  pression 

Lorsque  la  reaction  s’ accompagne  d’ une  variation  de  la  quantite  de  matiere  gazeuse, 
l’etude  de  la  pression  totale  p  du  melange  gazeux,  a  temperature  T  et  volume  V 
constants,  permet  de  suivre  1’evolution  du  melange  assimile  a  un  melange  ideal 
de  gaz  parfaits :  la  pression  totale  p  et  la  quantite  totale  de  matiere  gazeuse,  ngaz, 
sont  reliees  par  l’equation  d’etat  des  gaz  parfaits : 


p.V  =  ngaz  .R.T 

Or,  a  tout  instant,  ngaz  peut  etre  mise  sous  la  forme  : 

«gaz  =  X  ni  =  X  («/(°)  +  V. .  §  =  «gaz(0)  +  [  X  v. 


i,  gaz  I,  gaz 

D’ou :  P  =  ngaz-R^=ngJQ)-R^/-  +  Z- 


X  V. 

/,  gaz 


^  i,  gaz 

3  R.T 
V 


La  derivation  par  rapport  au  temps,  donne,  puisque  T  et  V  sont  constants  : 
dp  _  d<f;  f  v  , ,  1  R.T 


dr  dr 


X  V. 

gaz 

V 


V 


Pour  une  reaction  se  deroulant  a  temperature  et  volume  constants  et  telle 
que  X  vi  s°it  different  de  0,  la  derivee  temporelle  de  la  pression  totale 

i,  gaz 

est  proportionnelle  a  la  vitesse  volumique  v  de  reaction*  ) : 


dp  _ 
dr 


(3.15) 


APPLICATION  2 


Decomposition  du  chlorure  de  sulfuryle 


Le  chlorure  de  sulfuryle  se  decompose  en  phase 
gazeuse  a  320  °C  suivant  la  reaction  d’ equation  : 

S02C12  (g)  =  S02  (g)  +  Cl2  (g) 

Afin  d’etudier  cette  reaction,  une  certaine  quantite 
de  chlorure  de  sulfuryle  est  introduite  dans  un  reci¬ 
pient  de  volume  V  constant,  maintenu  a  320  °C.  On 
mesure  alors  la  pression  totale  p  dans  le  recipient  en 
fonction  du  temps,  ce  qui  conduit  aux  resultats  sui- 
vants  : 


r(s) 

0 

100 

210 

250 

350 

380 

450 

p(kPa) 

51,9 

62,8 

72,2 

74,6 

80,0 

82,6 

85,0 

1)  Soit  T  avancement  volumique  de  la  dissociation 
du  chlorure  de  sulfuryle.  Exprimer  la  pression  totale 
p  en  fonction  de  %yde  po  et  de  T. 

2)  Tracer  la  courbe  donnant  p  en  fonction  du  temps. 
Determiner  graphiquement  la  vitesse  volumique  initiale 
de  la  reaction,  puis  en  deduire  les  vitesses  volumique 
de  formation  de  S02  et  de  S02C12  a  cet  instant. 
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Vitesses  de  reaction 


1)  Faisons  un  bilan  de  matiere  pour  les  differents  par¬ 
ticipants  a  la  reaction. 


corps 

S02C12 

so2 

Ch 

total  gaz 

quantite  a  t  =  0 

«o 

0 

0 

«0 

quantite  a  t 

4 

4 

no +  4 

La  quantite  totale  de  gaz  est  (n q  +  4)  car  V  V;  =  1 . 


gaz 


D’apres  l’equation  d’etat  des  gaz  parfaits  : 


P  =  ("0  +  4) 


R.T 

V 


:  Po  +  4v  • R  ■  T 


2)  La  pente  de  la  tangente  a  l’origine  a  la  courbe p(t) 
est  egale  a  0,12  kPa.  s^1. 


Pour  passer  a  la  vitesse  volumique  v(0)  (3.15),  il  suf- 
fit  de  diviserceresultat  par  le  produit  R .  T.  Onobtient 
ainsi  la  vitesse  volumique  en  mol .  m-3.  s_1  car  l’unite 
de  volume  du  systeme  international  d’unites  est  le 
metre  cube  et  non  le  litre. 

Pour  obtenir  les  unites  usuelles  en  Chimie,  il  faut 
diviser  le  resultat  par  103,  puisque  1  m3  =  103  L  : 

V/S02  =  +  ^  -  alors  que  v/So2Cl2  =  ~^ 

Done  :  vfSo2  =  -  v/so2Cl2  =  24  Pmo1  • L_1  • 


Pour  s’entrainer  :  ej^  11 


7.3.2.  Mesure  de  conductance 


(*)  La  mesure  du  pH  du  milieu  pourrait 
etre  envisagee  mais  e’est  une  mauvaise 
methode  car  la  mesure  de  la  concen¬ 
tration  en  ions  hydronium  est  alors  trap 
peu  precise. 

v  _  / 


De  nombreuses  reactions  mettent  en  jeu  des  ions  qui  sont  les  seuls  porteurs  de 
charge  en  solution.  Lorsque  leur  concentration  varie  ou  lorsque  leur  nature 
change,  la  conductivite  de  la  solution  est  modifiee.  Ainsi,  l’hydrolyse  du 
2-chloro-2-methylpropane  selon  l’equation  : 

(CH3)3CC1  +  H20  =  (CH3)3COH  +  H+ +  cr 
s’accompagne  d’une  augmentation  de  la  conductivite  du  milieu. 

L’evolution  du  systeme  peut  done  etre  suivie  par  des  mesures  de  conductance!"4. 

Le  principe  de  la  conductimetrie  est  presente  dans  l’annexe  2. 

7.3.3.  Mesure  d'absorbance 

Pour  des  solutions  suffisamment  diluees,  la  loi  de  Beer-Lambert  ( cf .  annexe  1) 
donne  l’expression  de  Labsorbance  A  de  la  solution,  en  fonction  des  concen¬ 
trations  c,  des  especes  susceptibles  d’absorber  la  radiation  utilisee  : 

Loi  de  Beer-Lambert :  A{A)  =  V  A;  (A)  =  €.  Y  e,  (A) .  c,. 

i  i 

Or,  a  tout  instant,  c;  peut  etre  mis  sous  la  forme  :  c,-  ( t )  =  c,(0)  +  v, .  ^(t). 
Done  :  A(t)  =  €.  ^  e,  (A) .  c,-  (?)  =  L  ^  e,  (A) .  (c,-  (0)  +  v,- .  ^y(f)) 

i  i 

A(t)  =  €.  X  Ei  (A) .  a  (0)  +  L  (x  V,- .  Ei  (A)).  5v(r) 

i  '  i  ' 

La  derivation  par  rapport  au  temps,  donne,  puisque  i  et  £;(A)  sont  constants  : 


f  N 

(*)  La  loi  de  Beer-Lambert  s’ applique 

egalement  aux  rayonnements  ultraviolet 
et  infrarouge.  En  utilisant  des  spectro- 
photometres  adaptes  a  ces  rayonne¬ 
ments,  il  est  possible  de  generaliser 
l’usage  de  cette  methode. 


Pour  une  reaction  se  deroulant  a  temperature  constante  et  mettant  en 
jeu  un  ou  plusieurs  constituants  absorbant  la  radiation  de  longueur 
d’onde  A,  la  derivee  temporelle  de  l’absorbance  est  proportionnelle  a  la 
vitesse  volumique  v  de  reaction* 4  : 

^  =  €.(Xv«.e,) -v  (3.16) 


© 


& 


Pour  s’ entratner  :  ex. 


ID 


Vitesses  de  reaction 


s 


D  Determination  des  ordres  partiels 

8.1  •  Probleme 

Nous  admettons,  dans  ce  qui  suit,  que  l'ordre  courant  est  egal  a  l’ordre  initial. 
Si  la  vitesse  de  la  reaction  depend  des  concentrations  de  plusieurs  reactifs,  la 
determination  des  ordres  partiels  necessite  plusieurs  series  d’experiences.  Ces 
experiences  sont  realisees  a  la  meme  temperature,  mais  different  par  la  com¬ 
position  du  melange  reactionnel  initial.  Examinons  l’influence  de  la  composi¬ 
tion  dans  deux  cas  extremes  :  celui  des  melanges  stcechiometriques  et  celui  ou 
un  reactif  est  en  net  defaut  par  rapport  aux  autres. 


8.2  •  Utilisation  de  melanges  stcechiometriques 

Soit  une  reaction  d’ equation  : 

a  A  +  pB  =  produits 

d’ordre  p  par  rapport  a  A  et  q  par  rapport  a  B. 

Le  melange  initial  est  stcechiometrique  si  les  concentrations  initiales  a  et  b  sont 
telles  que  :  ^  =  P  . 

Les  concentrations  sont  alors  a  tout  instant  telles  que  : 

[A](f)  _  [B](t) 
a  p 

Reportons  dans  l’expression  generale  de  la  vitesse  volumique  : 

v  =  k .  [ A]P  .  [By  =  k.(/3l  ay  .  [Ap+<7 


D’ou : 


_L  d[A]  l  d[S] 
-or  dt  -P'dt 


a 


[AT 


Soit : 


=  .[Arq  =  Km.[AT^ 


or  dt 


P 


a 


app- 


La  vitesse  de  la  reaction  est  la  meme  que  celle  d’une  reaction  d’ordre  ( p  +  q ) 

P\q 


par  rapport  a  A  et  de  constante  de  vitesse  apparente  Aapp  =  k 


a 


L’utilisation  de  melanges  stcechiometriques  permet  la  determination 
de  l’ordre  global  (p  +  q). 


8.3  •  Degenerescence  de  Tordre 

Soit  une  reaction  d’ equation  : 

aA+  pB  =  produits 

d’ordre  p  par  rapport  a  A  et  q  par  rapport  a  B. 

v  =  k.  [A]P  .  [By  =  k .  (a  -  a.  %VY  .(b-p. 

Si  le  melange  initial  comporte  un  exces  du  reactif  A  par  rapport  au  reactif  5,  B 
constitue  le  reactif  limitant  :  la  reaction  s’arrete  quand  B  est  entierement 
consomme. 

La  valeur  maximale  de  £ y  est  celle  qui  annule  [R]  ,  soit : 

(£y)ma  x  =  b!  P 
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Vitesses  de  reaction 


[A]  est  minimal  pour  (£y)max  et  [A]min  =  (a  -  a .  (£y)max)  =  (a  -  (a  /  ff) .  b) . 
Supposons  a  present  que  le  melange  initial  comporte  un  grand  exces  du  reac- 
tif  A  par  rapport  au  reactif  B,  c’est-a-dire  que  ( a  /  a)  »  (b  /  /3). 

Alors  [A]min  =  (a  -  (a /  ft) .  b)  ~  a  ; 
a  tout  instant :  [A](r)  »  [A](0)  =  a 

Done  :  v  =  k  .  [A]P  •  Wq  «  k  .  (of  .  [5]1?  =  A-app  .  [B]q 

L’ordre  global  apparent  de  la  reaction  n’est  plus  (p  +  q),  mais  seulement  q  :  on 
dit  qu’il  y  a  degenerescence  de  Vordre  par  rapport  au  reactif  en  exces.  La 
concentration  du  reactif  en  exces  intervient  neanmoins  sur  la  vitesse  de  la  reac¬ 
tion  par  l’intermediaire  de  £app  ,  constante  apparente  de  vitesse. 

Quand  un  reactif  garde  une  concentration  pratiquement  constante, 
l’ordre  partiel  par  rapport  a  ce  reactif  n’intervient  plus  dans  l’ordre 
global  apparent  de  la  reaction  :  on  dit  qu’il  y  a  degenerescence  de 
Vordre  par  rapport  au  reactif  en  exces. 

En  utilisant  un  exces  de  tous  les  reactifs  sauf  un,  il  est  ainsi  possible 
d’etudier  la  vitesse  de  la  reaction  en  fonction  de  la  concentration  du 
seul  reactif  limitant.  On  peut  alors  determiner  l’ordre  partiel  par  rap¬ 
port  a  ce  reactif. 


•  Pour  une  reaction  d’ordre  1,  le  temps 
de  demi-reaction  est  independant  de  la 
concentration  initiale. 


•  Pour  une  reaction  d’ordre  2,  le  temps 
de  demi-reaction  est  inversement  pro- 
portionnel  a  la  concentration  initiale. 


Doc.  22  Ordre  et  temps  de  demi- 
reaction. 


a 


8.4  •  Determination  de  I'ordre 


Toutes  les  methodes  exposees  supposent  que  la  vitesse  de  la  reaction  ne  depende 
que  d’une  seule  concentration. 


8.4.1.  Methode  des  temps  de  demi-reaction 

La  maniere  dont  le  temps  de  demi-reaction,  r  1/2  ,  depend  de  la  concentration 
initiale  est  aussi  caracteristique  de  l’ordre  de  la  reaction  et  permet  la  determi¬ 
nation  de  cet  ordre. 

Generalisons  les  resultats  etablis  au paragraphe  6  pour  les  ordres  1  et  2  (doc.  22). 

■  Expression  du  temps  de  demi-reaction 

Soit  une  reaction  dont  la  vitesse  peut  s’exprimer  en  fonction  de  la  concentra¬ 
tion  du  seul  reactif  A  (soit  par  degenerescence,  soit  en  utilisant  des  melanges 
stcechiometriques) ;  elle  est  d’ordre  p  par  rapport  ace  reactif  A.  Les  definitions 
de  v  et  de  I’ordre  fournissent  la  relation  : 


1  d[A] 


v  =  —  .^  =  k.(Af 
-a  dr 


qui  conduit,  apres  separation  des  variables,  a  l’equation  differentielle  suivante  : 

d[A] 


(At 


=  -a.k.dt 


Pour  integrer  cette  relation,  il  faut  envisager  deux  cas,  selon  que  p  est  egal  ou 
different  de  1 . 


•  p  =  1 :  Ce  cas  a  ete  developpe  au  paragraphe  6.2.  : 


Pour  une  reaction  d’ordre  1,  fj/2  est  independant  de  la  concentration 
initiale  : 

In  2 


*1/2  : 


a .  k 


Vitesses  de  reaction 


s 


,  l  d[A]  ,  ,.  , 

•  p  *  1 :  L  equation  =-  a.  k  s  integre  alors  en  : 


P-  1 


\ 


[Ar1  [Aig-1 


= a .k.t 


Pour  t  =  T[/2  ,  [A]  =  [A]q  /  2.  Done  :  — L 


2/i-l 


=  a.k.  Tj/2  soit : 


Tl/2  - 


(2^-D 


a.  .  (p- 1)  [Ajg-1 


(3.17) 


Le  temps  de  demi-reaction  d’une  reaction  d’ordre  p  (p  ^  1)  est  inverse- 
ment  proportionnel  a  la  concentration  initiale  a  la  puissance  (p  -  1). 

■  En  remarquant  que,  pour  p  =  1  ,  [A]  ^  *=  1  ,  on  peut  retenir  le  resultat  gene¬ 
ral  suivant : 


Quel  que  soit  l’ordre  p  de  la  reaction,  le  temps  de  demi-reaction  est 
inversement  proportionnel  a  la  concentration  initiale  a  la  puissance 
(P-1). 


En  pratique,  p  est  determine  a  partir  de  la  representation  graphique  de 
ln(Ti/2)  en  fonction  de  ln([A]o)  qui  fournit  une  droite  de  pente  (1  -  p). 


APPLICATION  3 


Oxydation  des  ions  etain  (II)  par  les  ions  fer  (III) 


1)  L’  oxydation  des  ions  S n  2+  par  les  ions  Fe  3+  a  pour 
equation  :  2  Fe3+  +  Sn2+  =  2  Fe2+  +  Sn4+ 

L’  experience  montre  que  cette  reaction  est  totale  et 
que  sa  vitesse  est  de  la  forme  : 

v  =  k .  [Fe3+]a  .  [Sn2+]/; 

Differentes  experiences  montrent  que  : 

-  en  presence  d’  un  grand  exces  d’  ions  Fe3+,  le  temps 
de  demi-reaction  T\/2  est  independant  de  la  concen¬ 
tration  initiale  en  ions  etain  [Sn2+]o  ; 

-  en  revanche,  si  on  realise  des  melanges  stoschio- 
metriques,  Tj/ 2  varie  avec  [Sn2+]0  selon  : 


[Sn2+]0 

c 

1,50  c 

2,00 .  c 

3,00 .  c 

%2 

e 

0,44 .  e 

0,25  .  e 

0,11 .  e 

Deduire  de  ces  renseignements  les  valeurs  de  a  et  h. 


2)  Comment  varie,  en  fonction  de  la  concentration 
initiale  [Fe3+]o  ,  le  temps  de  demi-reaction  dans  des 
melanges  ou  les  ions  Sn2+  sont  en  grand  exces  ? 


1)  •  En  presence  d’un  grand  exces  d’ions  Fe3+,  il  y  a  dege- 
nerescence  de  l’ordre  par  rapport  a  ces  ions  ;  alors  : 

v  =  k  .  [Fe3+]°  .  [Sn2+]* 
v  ~  k .  [Fe3+]o  •  [Sn2+]fc  =  A'app  .  [Sn2+]6 

X\i 2  est  done  le  temps  de  demi-reaction  pour  les  ions 
Sn2+  ;  Tj/2  etant  independant  de  la  concentration  ini¬ 
tiale  [Sn2+]o  ,  la  reaction  est  done  du  premier  ordre 
par  rapport  aux  ions  Sn2+. 

•  F’utilisation  de  melanges  stoechiometriques  e’est- 
a-dire  tels  que  [Fe3+]g  =  2[Sn2+]o,  permet  d’ecrire 
v  sous  la  forme  : 

v  =  k  .  [Fe3+]fl  .  [Sn2+]6  =  k.2a  .  [Sn2+]fl+1 

Fa  representation  graphique  de  ln(fi/2)  en  fonction 
de  ln([Sn2+]o)  fournit  une  droite  de  pente  -  2. 

Or,  d’apres  la  relation  (3.17)  cette  pente  doit  etre  egale 
a  1  -  (1  +  a).  On  en  deduit  a  =  2. 
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La  reaction  est  done  du  premier  ordre  par  rap¬ 
port  aux  ions  Sn2+  et  du  second  ordre  par  rapport 
aux  ions  Fe3+. 

Remarque  :  Les  ordres  partiels  sont  ici  egaux  aux 
nombres  stcechiometriques ,  mais  cette  egalite  est  tout 
a  fait  exceptionnelle. 


2)  En  presence  d’un  grand  exces  d’ions  Sn2+,  il  y  a 
degenerescence  de  l’ordre  par  rapport  aux  ions  Sn2+ ; 


alors  : 

v  =  k.  [Fe3+]2  .  [Sn2+] 
v  ~  k .  [Fe3+]2  .  [Sn2+]0  =  A_'app  .  [Fe3+]2 


La  reaction  etant  du  second  ordre  par  rapport  aux  ions 
Fe3+ ,  T]/2 ,  temps  de  demi-reaction  pour  les  ions  Fe3+, 
est  inversement  proportionnel  a  la  concentration  ini¬ 
tiate  [Fe3+]o . 


Pour  s’entrainer  :  ex.  13) 


8.4.2.  Methode  differentielle 

Cette  methode  est  utilisee  lorsque  1  ’  etude  experimentale  de  la  reaction  a  fourni 
la  concentration  [A]  en  fonction  du  temps  :  on  trace  la  courbe  representant  [A] 
en  fonction  de  t  et  on  determine  la  vitesse  de  disparition  de  A  a  differents  ins¬ 
tants. 

Si  la  reaction  admet  un  ordre,  on  doit  avoir  \v  =  k.  [A]p. 

Soit :  In  v(t)  =  In  k  +  p .  In  [A](r) 

Si  la  reaction  admet  un  ordre  p,  la  courbe  representant  In  v  en  fonction 
de  ln[A]  est  une  droite  de  pente  p. 


Cette  methode  permet  done  a  la  fois  de  verifier  si  la  reaction  admet  un  ordre 
et  de  determiner  celui-ci,  que  celui-ci  soit  simple  ou  non.  L’ordonnee  a  l’ori- 
gine  valant  In  k,  cette  methode  permet  aussi  de  determiner  k. 

►  Pour  s’entrainer  :  ex.  13. 


8.4.3.  Methode  integrale 

Dans  cette  methode,  on  fait  une  hypothese  sur  la  valeur  de  p,  ordre  de  la 
reaction  ;  on  integre  l’equation  differentielle  obtenue  : 


JL  d[A] 

-a-  dr 


=  k.[Af 


ordre 

representation  linearisee 

0 

[A]  =  [A]0-a.£.t 

1 

In  [A](?)  =  In  [A]g  -  a.k.t 

2 

=  a.k.t  +  — ! L- 
[A]  [A]0 

Doc.23  Representation linearisee 
pour  les  ordres  0,  1  et  2  dans  le  cas 
d’une  reaction  d’equation  : 
a  A  — >  produits 


On  determine  ainsi  la  fonction  Fp([A])  dont  la  representation  en  fonction  du 
temps  serait  lineaire  (doc.  23). 

On  trace  la  courbe  correspondante  grace  aux  valeurs  experimentales  :  l’hypo- 
these  faite  est  verifiee  si  la  courbe  obtenue  est  une  droite,  compte  tenu  des 
incertitudes  entachant  les  valeurs  experimentales.  On  peut  completer  (ou  rem- 
placer)  le  trace  de  la  courbe  par  une  methode  de  regression  lineaire  dont  dis- 
posent  actuellement  toutes  les  calculatrices  scientifiques  ;  1’hypothese  faite  est 
verifiee  si  la  valeur  absolue  du  coefficient  de  correlation  est  tres  proche  de  1. 
La  methode  integrale  n’est  en  fait  utilisable  que  pour  les  ordres  simples,  entier 
ou  demi-entier.  Dans  les  problemes,  elle  est  souvent  mise  en  oeuvre  pour  veri¬ 
fier  L ordre  propose  par  Tenoned. 


8.4.4.  Methode  des  vitesses  initiales 

On  realise  une  serie  d’experiences  a  la  meme  temperature  :  dans  chacune  d’elles, 
on  etudie  revolution  de  la  concentration  [A]  a  partir  d'une  concentration 
initiale,  [A]q  ,  connue. 


8: 


Vitesses  de  reaction 


s 


On  en  deduit  la  valeur  de  la  vitesse  initiale  vq  ,  en  determinant  la  pente  de  la 
tangente  a  Forigine  a  la  courbe  [A](r).  A  partir  de  diverses  valeurs  de  [A]q  ,  on 
obtient  diverses  valeurs  de  vq  . 

Or  par  hypothese,  Vo  =  k  .  [A]q  .  En  tragant  In  vq  =/(ln  [A]q)  ,  on  obtient  une 
droite  de  pente  p  et  d’ordonnee  a  Forigine  egale  a  In  k. 

Notons  que  cette  methode  permet  de  determiner  l’ordre  initial  de  la  reac¬ 
tion  et  pas  son  ordre  courant  ;  il  faut  ensuite  verifier  si  ces  deux  notions 
coincident. 

Pour  s’ entrainer  :  ex.  15) 
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Vitesses  de  reaction 


CQFR 


Description  d'un  systeme 

•  Soit  un  melange  homogene  des  constituants  B\  ,  B 2,...,  B„  ,  occupant  un  volume  V  ;  par  definition  : 

•  la  fraction  molaire  x,  du  constituant  B ,  est  le  quotient  de  sa  quantite  de  matiere  par  la  quantite  totale  de 


matiere  de  la  phase  : 


k  =  n 


n  1  +  «2  +  +  nt 


•  la  concentration  molaire  Cj  ou  [Bj]  de  Bj  est  le  quotient  de  sa  quantite  par  le  volume  total  V  de  la  phase  : 


•  Dans  le  cas  d’une  phase  gazeuse,  on  peut  egalement  utiliser  les  pressions  partielles. 

Soit  un  melange  des  constituants  gazeux  B\  ,  B 2,...,  Bn  ,  occupant  le  volume  total  V  a  la  temperature  T.  Par 
definition,  la  pression  partielle  p,-  du  constituant  gazeux  5,  dans  un  recipient  de  volume  V  est  la  pression 
qu’il  exercerait  sur  les  parois  de  ce  recipient  s’il  s’y  trouvait  seul. 

•  Si  le  gaz  est  decrit  par  l’equation  d’etat  des  gaz  parfait,  la  pression  partielle  est  definie  par  :  p ,■  =  ■ 

•  Loi  de  Dalton 

Dans  un  melange  ideal  de  gaz  parfaits,  la  pression  totale  est  la  somme  des  pressions  partielles  de  tous  les  gaz 


presents  : 


Avancement  de  reaction  d'un  systeme 


•  L’equation  d’une  reaction  chimique  :  |  Vj  I  .B\  +  |  Vi  I  . B 2  +  ...  =  V/.5,-  +  Vj.Bj  +  ....  peut  etre  ecrite  : 


0  =  X  vi‘Bi 

i 


•  Dans  cette  ecriture,  V;  est  le  nombre  stcechiometrique  algebrique  du  constituant  Bj. 

Vj  est  positif  si  Bj  est  un  produit  de  la  reaction  ;  V;  est  negatif  si  Bj  est  un  reactif  de  la  reaction  . 


•  Dans  un  systeme  ferme,  siege  d’une  reaction  unique  d’equation  0  =  V  Vj.Bj,  le  quotient 


independant  du  constituant  Bj  considere,  caracterise  le  deroulement  de  la  reaction  dans  le  systeme  etudie  : 
il  est  appele  variation  d’ avancement  de  reaction  entre  /  et  /  +  Af  et  note  A£. 

En  posant  ^(0)  =  0,  on  a  alors  : 


/jj(0  =  /7j(0)  +  Vj .  £, ;  soit  d«j  =  v;- .  d^ 


Vitesses 


La  vitesse  de  formation  d’un  constituant  est  egale  a  la  derivee  temporelle  de  sa  quantite  de  matiere  ;  sa  vitesse 


de  disparition  est  l’opposee  de  sa  vitesse  de  formation. 

Pour  un  systeme  ferme,  de  composition  uniforme  et  de  volume  V,  la  vitesse  volumique  v  de  la  reaction 


d’equation  0  =  V  Vj.Bj  est  egale  au  quotient,  par  V,  de  la  derivee  temporelle  de  l’avancement  de  reaction  : 
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m  Facteurs  cinetiques 

•  Les  parametres  agissant  sur  la  vitesse  devolution  d’un  systeme  chimique  sont  appeles  des  facteurs 
cinetiques  :  c’est  le  cas  de  la  temperature  et  des  concentrations. 

•  La  vitesse  des  reactions  diminue  generalement  quand  les  concentrations  en  reactifs  diminuent.  C’est  pour- 
quoi  la  vitesse  des  reactions  chimiques  decroit  generalement  au  fur  et  a  mesure  de  leur  avancement. 

•  Une  reaction  admet  un  ordre  si  l’experience  montre  qu’a  temperature  constante,  la  vitesse  volumique  de 
la  reaction  peut  s’exprimer  comme  une  fonction  monome  des  concentrations  en  reactifs  : 

V  =  k.[A]p.[B]q  pour  une  reaction  d’equation  aA  +  pB  =  yC+8D 
p  et  q  sont  les  ordres  partiels  par  rapport  aux  reactifs  A  et  B  ;  la  somme  des  ordres  partiels  est  l’ordre 
global  de  la  reaction. 

k  est  une  grandeur  dimensionnee  appelee  constante  de  vitesse.  k  depend  de  la  reaction  etudiee  et  egalement 
de  la  temperature.  t  E  \ 

D’apres  la  loi  d’ Arrhenius  :  k  =  A.exp|^  ^  J 

Ea  est  appelee  energie  d’activation.  Ea  etant  positif  ou  nul,  k  croit  quand  la  temperature  croit. 


Caracteristiques  comparees  des  reactions  d'ordre  0,  1  et  2 


Soit  une  reaction  d’equation  aA  +  fiB  =  produits,  d’ordre  p  par  rapport  aA  et  d’ordre  nul  par  rapport  a  B. 


p 

[A  ](0 

representation  linearisee 

Xl/2(*) 

unite  de  k 

0 

[A]0-a.k.t 

[A]  =  [A]0- a.k.t 

T  [A]0 

xl/2=  , 

a.k 

mol.L-1.s-1 

1 

[A]0.exp(-  a.k.t ) 

ln[A](f)  =  ln[A]0 -  a.k.t 

T  _  In  2 
xl/2  , 

a.k 

s'1 

2 

[Ah 

mol_1.L.s_1 

1  +  a.k.  [A]0.f 

C K  •  /V  •  /  T 

[A]  [A]0 

11/2  a.k.  [A]0 

(*)  avec  A  reactif  limitant. 


hi  Determination  de  I'ordre  d'une  reaction 

•  L’utilisation  de  melanges  stcechiometriques  permet  la  determination  de  l’ordre  global  (p  +  q). 

•  Quand  un  reactif  garde  une  concentration  quasi  constante,  l’ordre  partiel  par  rapport  a  ce  reactif  n’inter- 
vient  plus  dans  l’ordre  global  apparent  de  la  reaction  :  on  dit  qu’il  y  a  degenerescence  de  l’ordre  par  rap¬ 
port  a  ce  reactif.  Cette  methode  permet  d’etudier  la  vitesse  en  fonction  de  la  concentration  d’un  seul  reactif. 

•  On  appelle  temps  de  demi-reaction  T1/2  la  duree  necessaire  pour  consommer  la  moitie  du  reactif  limitant 
initialement  present.  Quel  que  soit  l’ordre  p  de  la  reaction,  le  temps  de  demi-reaction  est  inversement  pro- 
portionnel  a  la  concentration  initiale  a  la  puissance  (p  -  1). 

•  Methode  differentielle 

Si  la  reaction  admet  un  ordre  p,  la  courbe  representant  In  v  en  fonction  de  ln[A]  est  une  droite  de  pente  p. 

•  Methode  integrate 

On  fait  une  hypothese  sur  1’ordre  p  de  la  reaction  ;  soit  Fp(A)  la  representation  linearisee  associee.  On  trace 
la  courbe  correspondante  grace  aux  valeurs  experimentales  :  l’hypothese  faite  est  verifiee  si  la  courbe  obte- 
nue  est  une  droite. 
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Exercices 


Applications  directes  du  cours 


2  •Relier  le  rapport  des  fractions  molaires  au  rapport  des 
quantites  de  matiere. 


© 


ft  Quantite  et  fraction  molaire 

1  •  Montrer  que,  dans  un  melange,  les  fractions  molaires 
des  differents  constituants  ne  sont  pas  independantes  les 
unes  des  autres.  En  deduire  une  relation  entre  les  varia¬ 
tions  elementaires  de  ces  fractions.  SOS 

2  •  Quelles  sont  les  fractions  molaires  de  dihydrogene  et 
de  monoxyde  de  carbone  CO,  dans  un  melange  stoechio¬ 
metrique  pour  la  reaction  de  synthese  du  methanol  CH3OH  ? 
Les  melanges  suivants  sont-ils  stcechiometriques  pour  cette 
reaction  ?  SOS 

a.  x(H2)=x(CO)  =  0,5  ; 

b.  x(H2)  =  0,4  ;  x{CO)  =  0,2  ;  x(CH3OH)  =  0,4. 

SOS :  1  •  Utiliserle  fait  que  la  differ  end  ell  e  d’une  constant e 
est  nulle. 

2  •  Ecrire  l equation  de  la  reaction. 

Pressions  partielles 

1  •  Rappeler  la  definition  de  la  pression  partielle  d’un  gaz. 
Exprimer  la  pression  partielle  d’un  gaz  parfait.  Quelle  rela¬ 
tion  existe-t-il  entre  la  pression  totale  et  les  pressions  par¬ 
tielles  dans  le  cas  d’un  melange  ideal  de  gaz  parfaits  ? 
Exprimer  la  pression  partielle  d’un  gaz  en  fonction  de  la 
pression  totale. 

2  •  Application  :  Les  pressions  partielles  des  principaux 
constituants  de  l’atmosphere  venusienne  sont : 

p( C02)  =  95  bar  ;  p( N2)  =  3,5  bar  ;  p( Ar)  =  0,6  bar  ; 
p(02)  =  0,3  bar.  Calculer  la  pression  totale  et  la  masse 
molaire  moyenne  de  cette  atmosphere.  SOS 

SOS  :  2  •  Calculer  les  fractions  molaires.  La  masse  molaire 

moyenne M  d’un  melange  est  donnee  par  ;M  =  Vx; . Mj. 

i 

e  Quantite  et  fraction  molaire 

1  •  On  considere  que  l’air  est  un  melange  ne  comportant 
que  du  diazote  et  du  dioxygene.  Sachant  que  x(N2)  =  0,79, 
determiner  la  masse  molaire  moyenne  de  l’air.  SOS 

2  •  On  considere  la  combustion  du  propane  en  dioxyde  de 
carbone  et  eau.  Ecrire  l’equation  de  la  reaction.  Quelle 
doit  etre  la  fraction  molaire  initiale  du  propane  dans  un 
melange  propane  -  dioxygene  pour  que  ce  melange  soit 
stoechiometrique  ?  Quelle  doit  etre  cette  fraction  molaire 
pour  un  melange  stoechiometrique  propane-air  ?  SOS 

SOS  :  1  •  La  masse  molaire  moyenne  M  d’  un  melange  est 
donnee  par  :  M  =  ^x,- .  Mj. 


Utilisation  de  I'avancement 
de  reaction 

On  considere  la  reaction  totale  d’oxydation  de  l’ammo- 
niac  par  le  dioxygene  qui  donne  du  monoxyde  d’azote  NO 
et  de  la  vapeur  d’eau  a  partir  d’un  melange  comportant 
initialement  18  mol  d’ ammoniac  et  20  mol  de  dioxygene. 

1  •  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  en  faisant  intervenir 
les  nombres  stcechiometriques  entiers  les  plus  petits  pos¬ 
sibles.  Soit  <f;  I’avancement  correspondant.  Exprimer,  en 
fonction  de  la  composition  du  systeme.  Faire  l’appli- 
cation  numerique  pour  £,  =  3,5  mol,  puis  <f;  =  4,2  mol. 
Conclure.  SOS 

2  •  Quelle  est  la  valeur  maximale  de  £  ?  Quelle  est  la  com¬ 
position  du  melange  reactionnel  a  la  fin  de  la  reaction  ? 
SOS 

3  •  Quelle  quantite  de  dioxygene  devrait  comporter  le 
melange  initial  pour  etre  stoechiometrique  ?  SOS 

SOS  :  1  •Faire  apparaitre  des  nombres  stcechiometriques 
algebriques  ;  noter  que  les  quantites  de  matiere  sont 
toujours  superieures  ou  egales  a  0. 

2  •  Cliercher  le  reactif  limitant. 

3  •  Dans  un  melange  stoechiometrique,  les  reactifs  sont 
dans  les  proportions  stcechiometriques. 

o  Fraction  molaire  et  avancement 

1  •  On  considere  la  reaction  de  deshydrogenation  de 
l’heptane  C7H16  en  toluene  C(,H5~CH3  qui  a  lieu  a  une 
temperature  suffisamment  elevee  pour  que  tous  les  consti¬ 
tuants  soient  gazeux. 

a.  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  en  faisant  intervenir  les 
nombres  stoechiometriques  entiers  les  plus  petits  possibles. 

b.  Exprimer,  en  fonction  de  la  composition  du  systeme, 
puis  les  fractions  molaires  des  differents  constituants. 

2  •  On  considere  la  reaction  de  pyrolyse  du  methane  qui 
donne  du  noir  de  carbone  solide  et  du  dihydrogene. 

a.  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  en  faisant  intervenir  les 
nombres  stoechiometriques  entiers  les  plus  petits  possibles. 

b.  Exprimer,  en  fonction  de  la  composition  du  systeme, 
puis  les  fractions  molaires,  dans  la  phase  gazeuse.  SOS 

SOS  :  Ecrire  l’ equation  et  faire  un  tableau  des  quantites 
de  matiere  des  differents  constituants  en  fonction  de 
Precise r  leur  etat  physique.  Exprimer  la  quantite  totale 
de  matiere  gazeuse  en  fonction  de  "t, . 


Q  Decomposition  de  lanion 
peroxodisulfate 

2- 

Les  anions  peroxodisulfate  S20g  sont  instables  en  solu¬ 
tion  aqueuse  car  ils  oxydent  lentement  l’eau  en  dioxygene. 

1  •  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  traduisant  cette  insta¬ 
bility,  sachant  que  des  ions  sulfate  sont  formes. 

Pour  etudier  la  cinetique  de  la  reaction  de  decomposition 
des  ions  peroxodisulfate,  on  suit  L  evolution  d’une  solu¬ 
tion  de  peroxodisulfate  de  sodium  Na2S208  de  concen¬ 
tration  initiale  Co  =  1 0,0  mmol .  L- 1 .  Le  tableau  ci-dessous 

2- 

donne  la  concentration  C  en  ions  S20g  en  fonction  du 
temps,  a  80  °C. 


t  (min) 

0 

50 

100 

150 

200 

250 

C(t)  (mmol.L-1) 

10,0 

7,80 

6,05 

4,72 

3,68 

2,86 

2  •  a.  Montrer  que  ces  resultats  sont  compatibles  avec  une 
cinetique  d’ordre  1.  SOS 

b.  Determiner  la  valeur  de  la  constante  de  vitesse  a  cette 
temperature. 

3  •  a.  L’energie  d’activation  de  cette  reaction  est 
Ea  =  1 40  kJ .  mol- 1 .  Pendant  quelle  duree  peut-on  conser¬ 
ve^  a  25  °C,  la  solution  titree  de  concentration 
C0  =  10,0  mmol .  L-1  dont  la  concentration  doit  etre  connue 
a  1  %  pres  ?  SOS 

b.  Quelle  serait  cette  duree  pour  une  solution  10  fois  plus 
concentree  ? 

(D'apres  Concours  Centrale-Supelec.) 

SOS  :  2  •  a.  et  b.  Utiliser  la  representation  linearisee 
associee  a  I’ordre  1. 

3  •  a.  Utiliser  la  loi  d’ Arrhenius  ;  la  variation  de  concen¬ 
tration  tolerable  est  une  variation  relative. 

Decomposition  de  N205 

L’experience  montre  que  la  reaction  suivante,  en  phase 
gazeuse  : 

N205  (g)  =  2  N02  (g)  +  1/2  02(g) 

realisee  aux  environs  de  160  °C,  est  du  premier  ordre  par 
rapport  au  pentaoxyde  de  diazote  N2O5.  Soil  k\  ,  la 
constante  de  vitesse  pour  une  temperature  donnee.  On 
negligera,  dans  le  domaine  de  temperature  envisage,  la 
dissociation  et  la  dimerisation  du  dioxyde  d’azote. 

1  •  Etablir  la  relation  donnant  [N2O5]  en  fonction  du  temps 
et  de  la  concentration  initiale 

2  •  Cette  experience  est  realisee  a  160  °C  dans  un  reci¬ 
pient  de  volume  constant  ;  au  bout  de  3  secondes,  deux 
tiers  de  N2O5  initialement  introduit  ont  ete  decomposes. 


Vitesses  de  reaction 


Calculer,  a  cette  temperature,  la  valeur  de  la  constante  de 
vitesse  k\  en  precisant  l’unite. 


3  •  Calculer  le  temps  de  demi-reaction  a  cette  tempera¬ 
ture  ;  quel  serait-il  si  la  concentration  initiale  [^Oslo  avait 
ete  doublee  ? 


4  •  La  constante  k\  suit  la  loi  d’ Arrhenius  : 

k  =  A  .  exp(-  Ea/  R  .T) 

L’energie  d’activation  est  Ea  =  103  kJ.mol-1.  Calculer 
A'’i  ,  constante  de  vitesse  a  la  temperature  9  a  laquelle  il 
faut  effectuer  la  reaction  precedente  pour  que  95  %  du  pen¬ 
taoxyde  de  diazote  initial  soit  decompose  au  bout  de 
3  secondes.  Determiner  cette  temperature  9  et  calculer  le 
nouveau  temps  de  demi-reaction. 


Dimerisation  du  butadiene 

A  temperature  elevee  et  en  phase  gazeuse,  le  buta- 1,3- 
diene  se  dimerise  en  4-vinylcyclohexene  suivant  la  reac¬ 
tion  totale  d’equation  : 

2C4H6  (g)  =  C8H12(g) 

Afin  d ’etudier  cette  reaction,  une  certaine  quantite  de 
buta- 1, 3-diene  est  introduite  dans  un  recipient  de  volume 
V  constant,  maintenu  a  temperature  constante  T  =  326  K. 
On  mesure  alors  la  pression  partielle  en  butadiene pg  dans 
le  recipient  en  fonction  du  temps. 


t  (min) 

0 

3,25 

8,02 

12,18 

17,3 

24,55 

Pb  (bar) 

0,843 

0,807 

0,756 

0,715 

0,670 

0,615 

t  (min) 

33,0 

43,0 

55,08 

68,05 

90,1 

119 

Pb  (bar) 

0,565 

0,520 

0,465 

0,423 

0,366 

0,311 

1  •  Montrer,  en  utilisant  la  loi  des  gaz  parfaits,  que  la 
connaissance  de  la  pression  initiale  pg  et  de  la  tempera¬ 
ture  T  suffit  pour  calculer  la  concentration  initiale  Cg  en 
buta- 1, 3-diene. 

2  •  a.  Montrer  que  les  resultats  sont  compatibles  avec  une 
cinetique  d’ordre  2.  SOS 

b.  Determiner  la  valeur  de  la  constante  de  vitesse  a  cette 
temperature. 

c.  Determiner  le  temps  de  demi-reaction  du  systeme  pre¬ 
cedent. 

d.  On  admet  souvent  qu’une  reaction  est  pratiquement  ter- 
minee  lorsque  au  moins  99  %  du  reactif  limitant  a  ete 
consomme.  Determiner  la  duree  devolution  du  systeme 
precedent ;  exprimer  cette  duree  en  fonction  du  temps  de 
demi-reaction. 

SOS  .  2  •  a.  et  b.  Utiliser  la  representation  linearisee 
associee  a  l ordre  2. 
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Exercices 


© 


1^1  Saponification  de  I'ethanoate  d'ethyle 

La  saponification  de  I’ethanoate  d’ethyle  est  d’ordre  1  par 
rapport  a  chacun  des  reactifs.  Dans  un  melange  stcechio- 
metrique,  ou  les  reactifs  ont  chacun  une  concentration  ini- 
tiale  egale  a  20  mmol.L-1,  on  suit  le  deroulement  de  la 
reaction  par  dosage  acido-basique. 

1  •  Au  bout  de  20  min,  on  preleve  100  mL  de  la  solution 
que  l’on  dilue  dans  l’eau  froide  et  1’on  dose  la  soude 
restante  par  une  solution  d’acide  chlorhydrique  a 
0,100  mol.L  .  L’equivalence  est  obtenue  pour  6,15  mL. 
Calculer  la  constante  de  vitesse  de  la  reaction. 

2  •  Quel  volume  V  d’acide  faut-il  verser  pour  doser  un 
echantillon  de  100  mL  preleve  20  minutes  plus  tard  ?  Au 
bout  de  combien  de  temps  la  saponification  est-elle  totale 
a  1  %  pres  ? 

fp)  Substitution  sur  le  bromoethane 

Onetudie,  a  25°  C,  l’action  d’une  solution  de  soude  diluee 
sur  le  bromoethane  ;  la  reaction  totale  a  pour  equation  : 

CH3CH2Br  +  HO“  =  CH3CH2OH  +Br~ 

On  utilise  des  melanges  stcechiometriques  en  bromoethane 
et  en  ion  hydroxyde.  Soit  Co  la  concentration  initiale 
commune  des  deux  reactifs.  Le  tableau  ci-dessous  donne 
les  temps  de  demi-reaction  pour  differentes  valeurs  de  Cq. 


Co  (mmol.L"1 2 3) 

10 

25 

50 

75 

100 

t1/2  (min) 

1110 

445 

220 

150 

110 

1  •  a.  Demontrer  que  ces  donnees  sont  compatibles  avec 
une  reaction  d’ordre  1  par  rapport  a  chacun  des  reactifs. 
SOS 

b.  Determiner  la  constante  de  vitesse  de  la  reaction. 

2  •  L’energie  d’activation  de  la  reaction  est  Ea  =  89  kJ .  mol- 
l.  En  deduire  le  temps  de  demi-reaction  a  40  °C  lors  d’une 
experience  ou  Co  vaut  50  mmol .  L-1  SOS 

3  •  On  realise  a  present  une  experience  a  25°  C  ou  les 
concentrations  initiales  des  deux  reactifs  sont  differentes  : 

[£?Br]  =  a  ;  [HO-]  =  b 

a.  Etablir  1 ’equation  differentielle  reliant  l’avancement 
volumique  de  la  reaction  %y  au  temps  t. 

b.  En  utilisant  l’identite  : 


(b-x)  ) 

etablir  la  relation  entre  a ,  b,  %y  et  t. 

c.  Exprimer  litteralement  le  temps  de  demi-reaction  de  ce 

systeme. 


- 1 - 

(a  - x)(b  -x)  (b-a)  \  (a- x) 


Application  : 

[EtBr]  =a  =  25  mmol .  L_1  ;  [HO-]  =b=  100  mmol .  L-1. 
Donnee  :  R  -  8,314  J .  K_1 .  mol-1. 

SOS  :  1  •  a.  Etablir  la  relation  entre  Cq  et  T|/2  dans  le  cas 
d’une  reaction  d’ordre  2. 

2  •  Relier  Tj/2  a  T. 

G>  Realisation  d'une  atmosphere 
artif  icielle 

La  decomposition  de  l’oxyde  de  diazote  N20  a  pour  equation : 

N20  (g)  =  N2  (g)  +  1/2  02  (g) 

Elle  a  ete  proposee  pour  obtenir  une  atmosphere  conve- 
nable  dans  les  capsules  spatiales.  Tanaka  et  Ozaki  ont  etu- 
die  sa  cinetique  en  introduisant  dans  un  recipient  de  volume 
V constant,  prealablement  vide,  une  quantite  a  d’oxyde  de 
diazote,  et  en  mesurant  la  pression  totale  a  1’interieur  de 
l’enceinte  en  fonction  du  temps.  L’experience,  faite  a  tem¬ 
perature  constante,  a  donne  les  resultats  suivants,  la  pres¬ 
sion  p  etant  mesuree  en  bar  : 


t  (min) 

0 

12 

25 

45 

90 

p  (bar) 

1,000 

1,062 

1,120 

1,195 

1,314 

1  •  Pourquoi  est-il  necessaire  de  proceder  a  temperature 
constante  ?  Si  Ton  admet  que  la  reaction  est  totale,  quelle 
sera  la  valeur  de  p  au  bout  d’un  temps  suffisamment  long  ? 

2  •  Soit  i %(t)  l’avancement  de  la  dissociation  de  N20. 
Exprimer  la  quantite  totale  de  matiere  nj  a  un  instant  t  en 
fonction  de  £  et  de  a.  En  appliquant  T equation  d’etat  des 
gaz  parfaits  au  melange  initial  (t  =  0,p=  py)  et  a  l’instant 
t,  exprimer  £(?)  en  fonction  de  p(t)  et  de  pq. 

3  •  Tracer  la  courbe  representative  de  p(t)  ;  sachant  que 
V  =  3,00  L  et  que  6=  600  °C,  en  deduire  la  composition 
du  melange  reactionnel  pour  t  =  60  min. 

4  •  Determiner,  a  partir  du  graphique,  la  valeur  de  la  vitesse 
volumique  initiale  de  la  reaction.  En  deduire  les  valeurs 
des  vitesses  volumiques  de  formation  de  tous  les  partici¬ 
pants  a  cette  reaction. 

Dissociation  du  complexe 
[Fe(phen)3]2+  en  milieu  acide 

1  •  On  considere  une  solution  de  complexe  [Fe(p/jcn)3]2+ 
de  concentration  1,0. 10-4  mol.L-1.  Ony  ajoute  del’acide 
chlorhydrique  en  exces.  On  suppose,  dans  cette  question, 
que  l’addition  d’acide  se  fait  instantanement,  a  la  date 
t  =  0.  Dans  l’hypothese  d’une  reaction  d’ordre  1  par 
rapport  au  complexe,  etablir  l’expression  de  la  variation 
de  la  concentration  en  complexe  en  fonction  du  temps. 
La  constante  de  vitesse  sera  notee  k. 


2  •  Le  suivi  de  la  reaction  est  effectue  par  spectrophoto- 
metrie,  en  mesurant  l’absorbance  d’une  solution  de  com- 
plexe  a  une  longueur  d’onde  a  laquelle  seul  le  complexe 
absorbe.  On  considere  une  solution  de  concentration 
8 . 10-5  mol .  L-1  en  complexe,  et  2  mol . L-1 en  acide  chlor- 
hydrique  al'instant  t  =  0.  On  mesure  l’absorbance  A  a  dif- 
ferents  instants,  la  temperature  etant  maintenue  a  26  °C. 
Les  valeurs  sont  rassemblees  dans  le  tableau  suivant : 


t  (min) 

0 

20 

35 

48 

66 

85 

A 

0,937 

0,851 

0,815 

0,757 

0,701 

0,640 

Verifier  que  la  reaction  est  bien  d’ordre  1  et  determiner  la 
valeur  de  k  a  26  °C  (on  pourra  utiliser  une  methode  de 
regression  ou  bien  une  methode  graphique). 

3  •  A  des  temperatures  plus  elevees,  on  peut  utiliser  la 
methode  des  temps  de  demi-reaction.  Donner  la  relation 
entre  k  et  ?i/2  et  determiner  l’energie  d’activation  sachant 
que  les  mesures  donnent  la  relation  : 

ln(f1/2)  =  -  44.80  +  14  900/  T 
(fj/2  etant  exprime  en  minute  et  T  en  kelvin). 

©  Reaction  entre  gaz 

Pour  etudier  la  cinetique  de  la  reaction  totale  : 

2  NO  (g)  +  2  H2  (g)  =  N2  (g)  +  2  H20  (g) 

on  realise  deux  series  d’ experiences  a  temperature  et  volume 
constants. 

Premiere  serie  d’  experiences  :  Partant  de  melanges  equi- 
molaires  de  NO  et  de  H2  ,  on  determine  Tj/2  ,  temps  de 
demi-reaction  en  fonction  de  la  pression  P g  du  melange 
initial.  On  obtient  les  resultats  suivants  ( 1  torr  =  1  mmHg) : 


Po  (torr) 

375 

350 

300 

275 

250 

200 

B/2  (S) 

95 

108 

148 

177 

214 

334 

Deduire  de  ces  resultats  l’ordre  global  de  la  reaction. 


Seconde  serie  d’  experiences  :  On  determine  la  vitesse 
initiale  vy  de  la  reaction  en  mesurant  la  variation  de 
pression  totale  correspondant  a  un  intervalle  de  temps 
tres  court,  et  constant  d’une  experience  a  l’autre,  ce  qui 
permetd’ exprimer  vy  en  torr.s  .  On  obtient  pour  diverses 
conditions  : 


1  •  Pression  initiale  de  H2  =  500  torr. 


pression  initiale  de  NO  (torr) 

400 

250 

150 

vo (torr.s-1) 

183 

72 

26 

2  •  Pression  initiale  de  NO  =  500  torr. 


pression  initiale  de  NO  (torr) 

300 

200 

150 

vq  (torr.s-1) 

161 

107 

80 

Deduire  de  ces  resultats  les  ordres  partiels  par  rapport  a 
NO  et  a  H2  . 


Vitesses  de  reaction 


Oxydation  de  As(lll)  par  H202 

A  25  °C,  on  etudie  la  reaction  d’oxydation  de  As(III)  par 
le  peroxyde  d’hydrogene  H202  selon  : 


As(lII)  (aq)  +  H202  (aq)  =  As(V)  (aq)  +  2  HO"  (aq) 


Pour  cela,  on  mesure  la  concentration  de  l’arsenic(III) 
restant  en  solution  en  fonction  du  temps  t.  On  appelle  k 
la  constante  de  vitesse  de  la  reaction  de  transformation  de 
As(III)  en  As(V).  On  neglige  les  effets  de  la  reaction  inverse. 


1  •  On  effectue  deux  experiences  avec  la  meme  concen¬ 
tration  initiale  en  peroxyde  d’hydrogene. 

-  Experience  A  :  concentration  initiale  en  arsenic 
[ As(IIl)(aq)]  :  C0A  =  2,0. 10"1  mol.L"1  ; 

-  Experience  B  :  concentration  initiale  en  arsenic 
[As(III)(aq)]  :  C0B  =  1,0. 10"1  mol.L-1. 

La  concentration  en  peroxyde  d’hydrogene  est  grande 
devant  C yA. 

A  l’aide  du  graphique  ci-dessous,  determiner  les  vitesses 
initiales  vyA  et  vyg  pour  les  experiences  A  et  B.  On  pre¬ 
cise  que  les  deux  tangentes  aux  courbes  a  l’origine  cou- 
pent  l’axe  des  temps  au  meme  instant  ( t  =  30  min). 

En  deduire  l’ordre  partiel  /3  de  la  reaction  par  rapport  a  la 
concentration  de  As(III). 


2  •  Afin  de  determiner  l’ordre  partiel  a  ,  suppose  non  nul, 
par  rapport  a  H2O2,  on  realise  une  autre  serie  d’experiences, 
oil  les  concentrations  initiales  en  peroxyde  d’hydrogene 
et  en  As(III)  sont  egales  a  C,-.  On  mesure,  pour  differentes 
valeurs  de  C,,  les  durees  de  demi-reactions  t\ji  corres- 
pondantes.  Montrer  qu’il  existe  une  relation  entre  t\/ 2  et 
Cj  qu’on  peut  ecrire  sous  la  forme  : 

ln(t1/2)  =  In  (A)  -  a.  ln(C;) 

Exprimer  A  en  fonction  de  aet  de  k. 


3  •  Cette  constante  A  depend-elle  de  la  temperature  et  de 
la  pression  ? 

(D’apres  Concours  Mines  Ponts.) 
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Exercices 


©  Pyrolyse  du  2,2-dimethylpropane 

La  pyrolyse  homogene  du  2,2-dimethylpropane,  ou 
neopentane  N,  a  ete  etudiee  entre  500  et  570  °C.  Son  bilan 
peut  etre  essentiellement  represente  par  l’equation  : 

C5H12  (g)  —  CH4  (g)  +  C4H8  (g) 
ou  C4H8  correspond  au  2-methylpropene. 

1  •  Montrer  que  la  cinetique  de  cette  reaction  peut  etre 
etudiee  en  suivant  les  variations  de  la  pression  totale  p  qui 
regne  dans  un  recipient  de  volume  constant,  maintenu  a 
temperature  constante. 

2  •  Definir  la  vitesse  initiale  vo  de  cette  pyrolyse  et  montrer 

,  [  dPs] 

qu  elle  est  reltee  a  — -r- 

4  l  d?  j 


3  •  On  a  realise  cette  etude  dans  differentes  conditions 
experimentales  (1  torr  =  1  mm  Hg). 

Experience  n°  1  ;  0=  547  °C. 


p  (torr) 

76 

152 

302 

457 

1  _ tlpv  ]  (torr.min-1) 

l  d  t  ),=<> 

1,5 

4,0 

12,1 

22,0 

Experience  n°  2  :  [N] o  =  5,8  mmol . L  . 


vo  (finiol.L 1.s 1) 

0,65 

1,8 

3,8 

7,8 

d(°C ) 

502 

527 

547 

567 

Montrer  que  /’  ensemble  de  ces  resultats  experimentaux  est 
compatible  avec  les  relations  : 

v0  =  k.([N]o)n  et  k  =  A.ex  pj-^y 

ou  A  et  £  sont  des  constantes  caracteristiques  de  la  reac¬ 
tion.  Determiner  n,  A  et  E. 


Utilisation  des  acquis 


©  Decomposition  du  monoxyde  d'azote 

La  decomposition  a  1  151  °C  du  monoxyde  d’azote  a  lieu 
suivant  la  reaction  d’ equation  : 

2  NO  (g)  N2  (g)  +  02  (g) 

A  volume  constant  et  pour  une  pression  initiale  de  monoxyde 
d’azote pq  =  200  mmHg,  la  pression  partielle p  de  NO  varie 
en  fonction  du  temps  de  la  maniere  suivante  : 


p  (mmHg) 

200 

156 

128 

108 

94 

83 

t  (min) 

0 

5 

10 

15 

20 

25 

Dans  les  memes  conditions,  mais  pour  des  pressions  ini- 
tiales  de  NO  differentes,  on  a  determine  les  vitesses  ini- 
tiales  vo  de  disparition  de  NO  correspondantes  : 


p0  (mmHg) 

100 

150 

200 

300 

400 

vo  (mmHg .  min-1) 

2,8 

6 

11 

25 

45 

1  •  Determiner  l’ordre  initial  de  la  reaction  en  vous  basant 
sur  les  valeurs  de  vq. 

2  •  a.  En  admettant  que  l’ordre  initial  et  l’ordre  dans  le 
temps  aient  la  meme  valeur,  ecrire  et  integrer  l’equation 
cinetique. 

b.  Verifier  l’ordre  obtenu  en  utilisant  une  methode  gra- 
phique  avec  les  valeurs  du  premier  tableau, 
d.  Une  etude  en  fonction  de  la  temperature  a  donne  les 
resultats  suivants  : 


J(°C) 

974 

1  057 

1  260 

2k  (mol-1.mL.s-1) 

20,5 

87 

2  100 

En  admettant  que  la  reaction  suive  la  loi  d’ Arrhenius,  deter¬ 
miner  graphiquement  l’energie  d’activation  et  le  facteur 
preexponentiel. 

Donnee  : 

R  =  8,  314  J .  K-1 .  mol-1  =  62,3  mmHg .  L .  mol-1 .  K-1. 

©  Temps  de  demi  et  de  trois  quarts 
de  reaction  (I) 

1  •  Soit  une  reaction  d’equation  :A=B  dont  l’ordre  cou- 
rant  est  egal  a  1.  Etablir  l’expression  des  temps  de  demi- 
reaction  Ti/2  et  de  trois  quarts  de  reaction  T3/4.  Quelle 
relation  existe-t-il  entre  eux  ? 

2  •  On  etudie,  a  temperature  et  volume  constants,  la  reac¬ 
tion  de  synthese  du  phosgene  COClo  selon  : 

CO(g)  +  Cl2(g)  =  COCl2(g) 

On  realise  deux  experiences  au  cours  desquelles  on  mesure 
la  pression  partielle  de  phosgene  en  fonction  du  temps. 


Experience  n°  1  :  (/tci2)o  =  400  mm  Hg  ;  ( Pco)o  ~  4  mm  Hg. 


t  (min) 

0 

34,5 

69 

138 

oo 

p(COCl2)(mm  Hg) 

0 

2,0 

3,0 

3,75 

4,0 

Experience  n°  2  :  (jt ci2)o  =  1  600  mm  Hg  ;  (jt co)o  =  4  mm  Hg. 


t  (min) 

0 

4,3 

8,6 

17,3 

OO 

/t(COCl2)(mm  Hg) 

0 

2,0 

3,0 

3,75 

4,0 

On  se  propose  de  verifier  que  la  vitesse  de  la  reaction  peut 
etre  mise  sous  la  forme  :  v  =  k  .  [CO]°  .  [Cl2]fc. 

Montrer  que  les  resultats  experimentaux  permettent  de 
determiner  a  et  b.  Quel  est  l’ordre  total  de  cette  reaction  ? 


{^)  Oxydation  des  ions  iodure 
par  les  ions  fer  (III) 

On  oxyde,  a  temperature  constante,  une  solution  d’iodure 
de  potassium  par  une  solution  de  nitrate  de  fer  (III).  Le  pH 
du  melange  est  ajuste  par  de  l’acide  nitrique  pour  eviter  toute 
reaction  parasite.  Pour  suivre  revolution  de  la  reaction,  on 
preleve,  a  la  pipette,  a  l’instant  I  apres  le  debut  de  l’oxyda- 
tion,  un  volume  connu  de  liquide  et  on  le  dilue  dans  de  l’eau. 
Le  dosage  est  effectue  sur  la  solution  diluee  ainsi  prepa- 
ree  ;  son  resultat  est  exprime  par  la  concentration  .ten  ions 
iodure  I-  qui  ont  ete  oxydes. 

1  •  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  d’oxydation  des  ions 
iodure  par  les  ions  fer  (III). 

2  •  Pourquoi  faut-il  diluer  la  prise  d’essai  avant  d’effec- 
tuer  le  dosage  ?  Quelle  methode  de  dosage  peut-on  ulili- 
ser  pour  suivre  la  reaction  ? 


3  •  Le  tableau  I  rassemble  les  resultats  d’un  certain  nombre 
de  dosages  successifs  effectues  au  cours  d’une  oxydation. 

Tableau  I  : 


temps  (s) 

99 

217 

321 

471 

587 

x  (pmol.L-1) 

22 

46 

65 

91 

109 

Montrer  que  ces  resultats  sont  utilisables  pour  la  deter¬ 
mination  de  la  vitesse  initiale  :  (4^1  ■  Pour  determi- 

\dtll=0 

ner  cette  vitesse,  on  pourra,  par  exemple,  representer 
graphiquement  les  variations  de  x  /  t  en  fonction  de  x. 

Echelle  :  en  abscisse,  10  cm  represented  100  pmol .  L-1  ; 
en  ordonnee,  5  cm  represented  0,1  pmol.  L“*.  s_1. 


4  •  On  realise  deux  series  d’experiences  a  temperature  et 
pH  constants.  Les  oxydations  de  la  premiere  serie  sont 
effectuees  avec  une  concentration  initiale  constante  en 
ions  iodure  ;  celles  de  la  seconde  serie  avec  une  concen¬ 
tration  initiale  constante  en  ions  fer  (III).  On  determine  la 
vitesse  initiale  de  chaque  oxydation  par  le  procede  prece¬ 
dent  et  on  trouve  les  resultats  suivants  : 


Tableau  II  :  [I  ]q  =  4  mmol .  L  1 . 


[Fe3+]o  (mmol.L  ’) 

1,67 

8,21 

18,18 

25,15 

dx 
d t 

(pmol.L  1.s  3) 

t=o 

0,24 

1,16 

2,56 

3,55 

Tableau  II  bis  :  [Fe3+]o  =  1,67  mmol.L  1 . 


[Fe3+]o  (mmol.L  ’) 

4,00 

9,60 

12,96 

13,31 

dx 
d t 

(pmol.L  3.s  3) 

/=o 

0,24 

1,35 

2,47 

2,62 

Vitesses  de  reaction 


Sachant  que  la  vitesse  globale  initiale  de  la  reaction  peut 
s’ecrire  sous  la  forme  :  vq  =  k  .  [I  ](” .  [Fe3+](j  ,  dete¬ 
rminer  les  ordres  partiels  m  et  n,  supposes  entiers,  de  la 
reaction  par  rapport  aux  ions  iodure  et  aux  ions  fer  (III) 
respectivement.  Determiner  la  valeur  moyenne  de  la 
constante  de  vitesse  k  . 


©  Temps  de  demi  et  de  trois  quarts 
de  reaction  (II) 

1  •  On  considere  la  reaction  :  A  =  B  +  C  effectuee  a 
volume  et  temperature  constants. 

a.  En  appelant  a  la  concentration  de  la  substance  A ,  a  L  ins¬ 
tant  initial  t  =  0  ,  et  a  -  %y  la  concentration  de  cette  sub¬ 
stance  a  l’instant  f,  donner  les  equations  cinetiques  pour 
cette  reaction  suivant  que  son  ordre  est  1  ou  2  par  rapport 
a  A  (ordre  zero  par  rapport  a  B  et  C).  (On  notera  respec¬ 
tivement  k\  et  A’2  ,  les  constantes  de  vitesse.) 

b.  Calculer,  dans  chaque  cas,  les  temps  de  demi-reaction, 

Tj/2  ,  et  de  trois  quarts  de  reaction  13/4  ,  temps  au  bout  des- 
quels  la  reaction  est  effectuee  a  moitie  et  aux  trois  quarts. 
En  deduire  la  valeur  des  rapports  3/4  1/2  pour  l’ordre 

1  et  pour  l’ordre  2.  Conclure.  r  1/2 

c.  Dans  le  cas  ou  A,  B  et  C  sont  des  gaz,  la  reaction  se  fai- 
sant  toujours  a  volume  et  temperature  constants,  exprimer 
a  et  a  -  %y  respectivement  en  fonction  de  p^Q  (pression 
partielle  du  constituant  A  a  t  =  0)  et  de  p 4  (pression  par- 
tielle  du  constituant  A  a  t)  en  supposant  que  les  gaz  soient 
assimilables  a  des  gaz  parfaits. 

d.  En  remplagant  a  et  a  -  %y  par  leurs  expressions  en  fonc¬ 
tion  de  pa0  et  p ^  ,  dans  les  equations  cinetiques  prece- 

dentes,  montrer  que  les  valeurs  des  rapports  3/4  1/2 

ne  sont  pas  modifiees. 


2  •  On  utilise  les  resultats  precedents  pour  etudier  la  decom¬ 
position  en  phase  gazeuse  de  l’ethanal  a  507  °C  selon 
l’equation  : 

CH3CHO  =  CH4  +  CO 

a.  Dans  un  recipient  de  volume  V  invariable,  et  dans  lequel 
on  a  fait  le  vide,  on  introduit  de  l’ethanal  sous  la  pression 
de  180  torr.  Montrer  que  la  mesure  de  la  pression  totale 
qui  regne  a  un  instant  t  dans  le  recipient  permet  de  connaitre 
la  pression  partielle  de  l’ethanal p e  a  ce  meme  instant. 
Application  numerique  :  a  t  =  3  min,  la  pression  totale  est  de 
199,3  torr.  Calculer  la  pression  partielle  de  l’ethanal  p e  . 

b.  Une  experience,  faite  a  507  °C,  a  donne  les  resultats 
suivants  pour  la  pression  partielle  de  l’ethanal  en  fonction 
du  temps  (1  torr  =  1  mmHg) : 


PE  (torr) 

180 

150 

128,6 

112,5 

100 

81,8 

69,2 

t  (min) 

0 

5 

10 

15 

20 

30 

40 
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Exercices 


PE  (torr) 

60 

52,9 

47,3 

42,8 

39,1 

36 

t  (min) 

50 

60 

70 

80 

90 

100 

•  Tracer  p £  =f(t)  en  utilisant  les  echelles  suivantes  :  1  cm 
pour  5  min  en  abscisse  ;  1  cm  pour  10  torr  en  ordonnee. 

•  Deduire  de  la  courbe  precedente  les  valeurs  de  ri/2  et 
T3/4  et  l’ordre  de  la  reaction,  par  rapport  a  l’ethanal. 

•  Donner  la  valeur  dek  /  R  .T  (avec  k  constante  de  vitesse 
de  la  reaction,  R  contante  des  gaz  parfaits  et  T  la  tempe¬ 
rature  absolue),  en  gardant  comme  unite,  la  minute  pour 
le  temps  et  le  torr  pour  la  pression. 

c.  Dire  comment  on  aurait  pu,  en  partant  des  resultats  expe- 
rimentaux  du  2)  b),  determiner,  par  une  methode  graphique 
differente  de  la  precedente,  l’ordre  de  la  reaction  et  la 
valeur  de  k  /  R  .  T. 

Rappel :  760  torr  =  101,325  kPa  . 

©  Decomposition  de  I'arseniure 
d'hydrogene 

L’arseniure  d'hydrogene  ASH3  est  un  gaz  qui,  chauffe,  se 
decompose  facilement  en  dihydrogene  et  arsenic. 

La  reaction  de  decomposition  est  du  premier  ordre  par 
rapport  a  ASH3  . 

Pour  etudier  cette  decomposition,  on  enferme  de  l’arse- 
niure  d’hydrogene  ASH3  dans  un  recipient  indilatable  que 
Ton  porte,  apartir  d’un  instant  0,  a  une  temperature  conve- 
nable  constante.  La  pression  indiquee  par  un  manometre 
est  alors  :  po  =  760  mm  Hg.  Au  bout  de  180  min,  le  mano¬ 
metre  indique  874  mm  Hg. 

1  •  En  admettant  que  cette  experience  est  conduite  a  une 
temperature  ou  L arsenic  est  solide  et  sans  action  sur  le 
dihydrogene,  expliquer  pourquoi  la  pression  a  augmente 
dans  le  recipient  et  pourquoi  elle  continuera  de  s’elever 
jusqu’a  une  valeur  limite  qu’on  precisera. 

2  •  Etablir  la  formule  reliant  la  concentration  c  en  arse- 
niure  d’hydrogene  ASH3  ,  au  temps  t  correspondant.  En 
deduire  la  formule  donnant  la  pression  totale  p  du  melange 
gazeux  au  temps  t.  En  deduire  la  constante  de  vitesse  k  de 
la  reaction  lorsque  le  temps  est  exprime  en  minutes.  SOS 

3  •  Au  bout  de  quelle  duree  de  chauffage  aura-t-on  obtenu 
la  disparition  de  la  moitie  de  l’arseniure  d’hydrogene 
initial  ?  Quelle  sera  alors  la  pression  du  melange  gazeux 
dans  le  recipient  ? 

4  •  Dans  une  seconde  experience,  conduite  a  une  tempe¬ 
rature  plus  elevee,  on  admettra  que  la  constante  de  vitesse 
k  est  multipliee  par  103.  La  pression  etant  encore  de 
760  mm  Hg  a  l’instant  zero,  quelle  pression  devrait-on 
observer  au  bout  de  3  heures,  en  admettant  toujours  valables 
les  hypotheses  de  la  question  1)  ? 


En  fait  le  manometre  indique  1  330  mm  Hg. 

Montrer  que  Ton  peut  interpreter  ce  resultat  en  supposant 
que  1 '  arsenic  libere  est  maintenant  vaporise  sous  une  forme 
moleculaire  As„  .  Determiner  n  . 

SOS  :  Utilise r  l’ ordre  de  la  reaction. 


Exercices  en  relation 
avec  les  travaux  pratiques 


©  Oxydation  des  ions  iodure 
par  les  ions  peroxodisulfate 

On  se  propose  de  determiner  l’ordre  et  la  constante  de 
vitesse  de  la  reaction  d’oxydation  des  ions  iodure  par  les 
ions  peroxodisulfate  S20g2-  en  solution  aqueuse. 

1  •  Reaction  etudiee 

a.  Ecrire  T  equation  de  la  reaction  (1)  entre  les  ions  iodure 
et  les  ions  peroxodisulfate  sachant  que  les  couples  mis  en 
jeu  sont  (I2  /  T)  et  (S202-  /  SO^-). 

b.  Dans  cette  reaction,  seule  la  solution  aqueuse  de  diiode 
est  coloree.  Preciser  cette  couleur. 

2  •  Suivi  de  la  reaction 

La  reaction  (1)  est  suivie  en  mesurant  l’absorbance  de  la 
solution  au  cours  du  temps.  Rappeler  la  loi  de  Beer-Lambert 
donnant  l’absorbance  A  d’une  solution  de  I2  a  la  concen¬ 
tration  C  placee  dans  une  cuve  d’epaisseur  (.  On  notera  e 
le  coefficient  d’extinction  molaire  de  I2  a  la  longueur  d’onde 

X. 

a.  Si  on  souhaite  verifier  cette  loi,  comment  choisit-on 
habituellement  la  longueur  d’onde  de  travail  ?  Quelle 
courbe  doit-on  tracer  au  prealable  pour  determiner  expe- 
rimentalement  cette  longueur  d'onde  ? 

b.  Faire  le  lien  entre  cette  longueur  d’onde  et  la  couleur 
du  diiode. 

A  la  longueur  d’onde  de  454  nm,  on  mesure  l’absorbance 
A  de  differentes  solutions  de  diiode,  preparees  a  partir 
d’une  solution  mere  de  diiode  a  2. 10-3  mol.L-1  .  On 
obtient  la  courbe  ci-dessous  : 


a 


9; 


Vitesses  de  reaction 


IS) 

LU 


c.  Expliquez  comment  vous  prepareriez  20  mL  de  la  solu¬ 
tion  de  diiode  a  5. 10-4  mol.L-1  a  partir  de  la  solution 
mere  (volumes  preleves,  verrerie  utilisee). 

d.  La  loi  de  Beer-Lambert  est-elle  verifiee  ? 

3  •  Etude  cinetique 

On  suppose  que  la  reaction  etudiee  admet  un  ordre  partiel 
p  par  rapport  aux  ions  iodure  et  un  ordre  partiel  n  par  rap¬ 
port  aux  ions  peroxodisulfate. 

A  l’instant  t  =  0,  on  melange  25  mL  de  solution  d’iodure 
de  potassium  a  0,250  mol.L-1  et  15  mL  de  solution  de 
peroxodisulfate  d’ammonium  a  6,25. 10-3  mol.L-1. 

a.  Calculer  les  concentrations  des  reactifs  juste  apres  le 
melange  et  avant  que  ne  debute  la  reaction.  Montrer,  sans 
calcul  supplementaire,  que  ces  conditions  initiales  per- 
mettront  de  determiner  1’ ordre  de  la  reaction  par  rapport 
aux  ions  peroxodisulfate.  Donner  alors  l’expression  de  la 
constante  apparente  de  vitesse. 

b.  En  faisant  un  bilan  de  matiere,  determiner  la  concen¬ 
tration  en  ions  peroxodisulfate  a  un  instant  t  en  fonction 
de  la  concentration  en  diiode  a  ce  meme  instant . 

c.  On  suppose  la  reaction  d’ ordre  1  par  rapport  aux  ions 

,  2- 
peroxodisulfate.  Etablir  la  fonction  de  sa  concentration  [S2O8  ] 

qu’il  faut  tracer  experimentalement  pour  le  verifier. 

4  •  Resultats 

a.  Expliquer  brievement  comment  a  partir  de  la  mesure  de 

l’absorbance  du  melange  au  cours  du  temps,  on  pourra 

2- 

determiner  a  tout  instant  la  concentration  en  ions  S2O8  . 

b.  On  obtient  les  resultats  suivants  : 


t  (min) 

0 

4 

8 

12 

16 

A 

0 

0,349 

0,670 

0,940 

1,178 

Montrer  que  ces  resultats  sont  en  accord  avec  une  cine¬ 
tique  d’ ordre  1 .  On  tracera  la  courbe  adequate  apres  avoir 
presente  un  tableau  de  valeurs. 

c.  Calculer  la  constante  apparente  de  vitesse. 

©  Cinetique  d'oxydation 

On  etudie  l’oxydation  d’un  compose,  le  gaiacol  ( GH )  par 
l’eau  oxygenee  en  milieu  aqueux,  tamponne  par  des  phos¬ 
phates  de  telle  sorte  que  le  pH  soit  egal  a  7.  On  obtient  le 
produit  (P)  selon  la  reaction  d’equation  : 


QC 


La  vitesse  de  cette  reaction,  tres  lente  a  la  temperature 
ordinaire,  peut  etre  augmentee  par  la  presence  d’un  cata- 
lyseur.  On  suit  la  cinetique  de  la  reaction  par  spectroscopie 
U.V.  Pour  cela,  on  mesure  L absorbance  A  en  fonction  de 
la  longueur  d’onde  X.  On  enregistre  au  temps  de  reaction 
t  =  0  le  spectre  I  du  melange  initial,  puis,  en  fin  de  reac¬ 
tion,  le  spectre  F  du  melange  final. 


1  •  Dans  quel  domaine  de  longueur  d’onde  doit-on  se  pla¬ 
cer  pour  suivre  au  mieux  la  cinetique  de  la  reaction  ? 
Justifier. 

En  se  plagant  a  une  longueur  d’onde  convenable,  on  suit 
l’apparition  du  produit  (P)  en  mesurant  1’absorbance  A  en 
fonction  du  temps.  En  partant  de  concentrations  voisines 
en  GH  et  H2O2,  on  obtient  la  courbe  ci-dessous  : 


2  •  Rappeler  la  loi  de  Beer-Lambert  en  precisant  la  signi¬ 
fication  des  differents  termes  et  leurs  unites. 

3  •  Donner  1’ ordre  de  la  reaction  par  rapport  au  gaiacol 
(GH)  et  a  l’eau  oxygenee,  ainsi  que  l’expression  de  la 
vitesse. 

4  •  Calculer  la  vitesse  d’apparition  de  (P)  en  indiquant 
l’unite  choisie. 

Donnees  : 

£max  =  2  500  L .  mol-1 .  cm-1  ; 
i  =  1  cm  (trajet  optique  de  la  cuve). 

(D' apres  Cone  ours  Mines  Ponts.) 
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Cinetique 
des  reactions 
complexes 


© 


msna 


•  Savoir  etablir  la  loi  cinetique  et 
la  composition  d’un  systeme 
ferme  siege  de  plusieurs  reac¬ 
tions  chimiques  :  reactions 
inverses  l’une  de  l’autre  ;  reac¬ 
tions  paralleles ;  reactions  conse- 
cutives. 

•  Savoir  definir  1’etape  cinetique- 
ment  determinante  d’un  pro¬ 
cessus. 

•  Connaitre  l’existence  d’inter- 
mediaires  reactionnels  ;  savoir 
justifier  l’approximation  de  l’etat 
quasi  stationnaire  pour  ces  inter- 
mediaires. 

•  Approximation  de  l’etat  quasi 
stationnaire  (A.E.Q.S.). 


INTRODUCTION 


J~\ans  le  chapitre  precedent,  nous  avons  etudie 
LS  devolution  macroscopique  de  systemes  fermes, 
sieges  d’une  seule  reaction  chimique. 

On  pent,  dans  ce  cas,  definir  une  vitesse  de  reaction 
et,  si  la  reaction  admet  un  ordre,  exprimer  les  varia¬ 
tions  des  differentes  concentrations  en  fonction  du 
temps. 

Mais  cette  situation  est  en  realite  assez  rare :  tres  sou- 


Pour  eviter  tout  exces  de  calcul  lit- 
teral,  on  visualisera  avec  l’outil 
informatique  l’allure  des  courbes 
et  on  etudiera  leurs  deformations 
lorsqu’on  modifie  les  constantes 
de  vitesse  (exemple  typique  : 
A.E.Q.S.) 


•  Vitesse  d’une  reaction  chimique 
dans  le  cas  d’un  reacteur  ferme 
de  composition  uniforme 
( cf.  chap.  3). 

•  Ordre  d’une  reaction  chimique  ;  loi 
de  vitesse  pour  des  ordres  simples 
{cf.  chap.  3). 

Outils  mathematiques :  Methodes 
de  resolution  de  quelques  equa¬ 
tions  differentielles. 


vent,  on  ne peut pas  definir  une  vitesse  de  reaction  mais 
seulement  des  vitesses  de  formation  ou  de  disparition 
des  differents  constituants  du  systeme.  C’est  le  cas 
lorsque  plusieurs  reactions  se  deroulent  simultane- 
ment  dans  le  systeme  etudie. 

Dans  ce  chapitre,  nous  allons  etudier,  toujours  d’un 
point  de  vue  macroscopique,  devolution  d’un  systeme 
siege  de  plusieurs  reactions  d’ordre  simple. 


Cinetique  des  reactions  complexes 


Doc.  1  Nitration  du  toluene. 
L’acide  nitrique  concentre  reagit 
sur  le  toluene  selon  deux  reactions 
jumelles  (1)  et  (2). 


D  Generalites 


Les  reactions  appelees  complexes  resultent  de  l’intervention  de  plusieurs 
reactions  simples.  Presentons  les  principaux  cas  : 

•  Reactions  intervenant  simultanement 

Cette  situation  se  presente  lors  des  reactions  opposees  ou  des  reactions  paralleles. 

•  Reactions  intervenant  successivement 

L’integration  des  equations  differentielles  correspondantes  n’est  facile  que  dans 
quelques  cas  que  nous  allons  presenter,  mais  il  arrive  frequemment  qu’elle  soil 
fastidieuse,  voire  impossible.  On  a  alors  recours  a  des  logiciels  capables  de 
tracer  les  courbes  donnant  les  concentrations  des  differentes  especes  en  fonc- 
tion  du  temps.  II  est  egalement  possible  de  proposer  des  methodes  approchees 
de  resolution  dont  nous  presenterons  quelques  exemples. 

L’ interpretation  des  phenomenes  a  partir  des  courbes  sera  egalement  utilisee. 


B  Reactions  paralleles 


2.1  •  Reactions  jumelles  et  reactions  concurrentes 


Doc.  2  A  temperature  elevee  et  en 
phase  gazeuse,  le  buta- 1,3-diene 
se  dimerise  suivant  la  reaction  (1). 
En  presence  d’acrolei'ne  (prop-2- 
enal),  il  reagit  egalement  selon  une 
reaction  concurrente  (2).  Ces  reac¬ 
tions  dites  reactions  de  Diels-Alder 
seront  etudiees  en  deuxieme  annee 
en  PC  ou  PC*. 


Des  reactions  sont  dites  paralleles  si  un  de  leurs  reactifs  est  com- 
mun :  elles  peuvent  alors  se  derouler  parallelement  dans  le  melange 
reactionnel. 

On  distingue  parfois  les  reactions  jumelles  et  les  reactions  concurrentes.  Des 
reactions  ay  ant  les  memes  reactifs  sont  qualifiees  de  reactions  jumelles  (doc.  1). 
Des  reactions  ayant  un  reactif  commun  sont  qualifiees  de  reactions  concur¬ 
rentes  (doc.  2 ). 

Le  cas  des  reactions  concurrentes  conduisant  generalement  a  des  calculs  com¬ 
plexes,  nous  ne  considererons  que  le  cas  de  deux  reactions  jumelles  d’ordre  1, 
puis  nous  essaierons  de  degager  quelques  caracteristiques  des  reactions  jumelles, 
quel  que  soit  leur  ordre. 


2.2  •  Reactions  jumelles 


Nous  allons  considerer  le  cas  de  deux  reactions  totales,  toutes  deux  d’ordre  1, 
se  deroulant  dans  un  systeme  homogene  : 


ki 


B 


h 


C 


Ces  deux  reactions  ayant  les  memes  reactifs  sont  qualifiees  de  reactions  jumelles. 
Nous  supposerons  qu’a  Einstant  origine,  la  concentration  enA  est  a,  les  concen¬ 
trations  en  B  et  C  etant  nulles. 


(*)  Les  indices  1  ou  2  indiquent  la 
participation  des  reactions  (1)  ou  (2)  a 

la  variation  de  la  concentration  de  A. 

_ 


2.2.1.  Mise  en  equation 

■  Traduisons  d’abord  les  hypotheses  de  l’enonce  sur  l’ordre  des  reactions  :  par 
definition  de  l’ordre  d’une  reaction,  la  vitesse  volumique  de  la  reaction  (1)  est : 


d[5] 

d? 


(*) 
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Cinetique  des  reactions  complexes 


Doc.  3  Evolution  de  la  composi¬ 
tion  du  melange  reactionnel  pour 
deux  reactions  jumelles  d’ordre  1 
telles  que  k2  =  4  k\. 

a)  La  tangente  a  l’origine  de  la 
courbe  [A](r)  coupe  l’asymptote 
au point  d’abscisse  9 =  1  /(kx  +  k2), 
soit  1/5  k\.  Cette  duree  joue  le  role 
de  constante  de  temps  pour  revo¬ 
lution  du  systeme  : 

1’evolution  est  pratiquement  ache- 
vee  apres  une  duree  de  l’ordre  de 
56,  soit Aj.r =  1  ; 

b)  a  tout  instant  : 

[C](Q  h  4 
[BKt)  "  h  ”  ■ 


Celle  de  la  reaction  (2)  est  : 

■  Effectuons  un  bilan  cinetique. 

•  A  participe  aux  reactions  (1)  et  (2) ;  sa  vitesse  de  disparition  totale  est  done  : 


I  d[A]\ 

(d[A]\ 

l  df  / g|0(,a[e 

i  dr  ), 

l  dr 

B  n’est  produit  que  par  la  reaction  ( 1 ) ;  done  : 


fi-m, 


•  C  n’est  produit  que  par  la  reaction  (2) ;  done  : 

La  composition  du  systeme  est  done  regie  par  le  systeme  d’equations  diffe- 
rentielles  : 

(^)  +  (£l+£2).[A]  =  0  (1);  d^  =  kl.[A]  (2);  ^l=k2.[A]  (3) 

2.2.2.  Resolution 

•  En  notant  a  la  concentration  initiale  du  constituant  A,  la  solution  de  (1)  est : 

[A](t)  =  a  .  exp(-  (k\  +  k2) .  t) 

•  Reportons  dans  (2)  qui  devient : 

^  =k\.a  .  exp(-  (A’i  +  k2) .  0 

On  en  deduit,  en  notant  ju  une  constante  d’integration  : 

kx.a.  exp(  -  (A,  +  A2) .  t) 

[m  ~ - p; - + ^ 

L’utilisation  de  la  condition  [fi](0)  =  0  permet  la  determination  de  ju.  D’ou  : 
MW  =  ( 1  -  exp(  -  (A,  +  k2) .  0) 

•  (3)  se  resout  de  la  meme  maniere  (il  suffit  de  remplacer  k\  par  A2)  : 

lC](t)  =  ^'2+~  “k-  ( 1  - exp(  - (Aj  +  A2) .  0) 

Conclusion  : 

•  Les  concentrations  [A](t),  [B](t)  et  [C](t)  varient  avec  une  constante  de  temps 
egale  a  1  /(  Aq  +  k2)  :  la  reaction  est  pratiquement  achevee  apres  une  duree  de 
l’ordre  de 

,  1  ,  {doc.  3). 

At  +  h 

•  A  tout  instant,  les  concentrations  de  B  et  C  sont  dans  un  rapport  constant : 

raw  _  h 

[C]W  k2 


Cinetique  des  reactions  complexes 


2.2.3.  Generalisation  ;  controle  cinetique 

Ce  resultat  peut  etre  etabli  sans  qu’il  soit  necessaire  d’integrer  les  systemes 

d’equations  differentielles  ;  il  est,  de  plus,  generalisable  a  toutes  les  reactions 

jumelles  a  condition  que  leurs  ordres  partiels  soient  deux  a  deux  identiques. 

Considerons  en  effet  les  deux  reactions  jumelles  d’equation  : 

A’l  k2 

a  A  +  pB — *  yC  a' A  +  p'B — -  SD 

toutes  deux  d’ordre  p  par  rapport  a  A  et  q  par  rapport  a  B. 

Les  vitesses  de  formation  de  C  et  D  sont  dans  un  rapport  constant : 

d  [C] 

~dT  _  7-v  1  y  .kx.[Af  .[Bp  _y  .k^ 
d[D]  5.v2  s.k2.  [A]P .  [BP  8 .  k2 
dr 

On  en  deduit  :  d[C]  =  ^  .  d[D] 

En  integrant  cette  relation  entre  0  et  t : 

([CKO  -  [C](0))  =  .  ([D](0  -  [D](0)) 


[C] (Q-[C](0)_y.fci 

[D] (0-[D](0)  5 .  k2 


Faisons  apparaitre  les  avancements  volumiques  des  deux  reactions,  en  divi- 
sant  les  numerateurs  par  y  et  les  denominateurs  par  8  : 


£vi(0  =  K 

Zvib)  K 


(4.1) 


Pour  deux  reactions  jumelles,  non  renversables  et  ayant  les  memes 
ordres  partiels,  la  reaction  la  plus  avancee  est  toujours  celle  qui  est  la 
plus  rapide.  Dans  ce  cas,  la  composition  du  melange  reactionnel  est 
sous  controle  cinetique,  c’est-a-dire  qu’elle  est  independante  de  la  sta- 
bilite  relative  des  produits  formes :  le  produit  le  plus  abondant  est  celui 
qui  se  forme  le  plus  rapidement. 


Exemple  : 

Le  l-bromo-2-methylpropane  traite  par  une  solution  d’ethanolate  de  sodium  , 
CL^CtLO^  +  Na+,  dans  l’ethanol  peut  reagir  de  deux  manieres  : 

•  selon  une  reaction  de  substitution  d’equation  : 

(CH3)2CHCH2— Br  +  EtO-  =  (CH3)2CHCH2— O— Et  +  Br 

•  selon  une  reaction  d’ elimination,  d’equation  : 

(CH3)2CH— CH2— Br  +  EtO  =  (CH3)2C=CH2  +  £rOH  +  Br 
Ces  deux  reactions  sont  toutes  deux  du  premier  ordre  par  rapport  a  l’haloge- 
noalcane  et  a  Lion  ethanolate.  Dans  les  conditions  de  l’experience,  elles  ne 
sont  pas  renversables.  La  composition  du  melange  reactionnel  est  sous  controle 
cinetique  c’est-a-dire  que  le  produit  le  plus  abondant  est  celui  qui  se  forme  le 
plus  rapidement. 

A  55  °C,  l’analyse  du  systeme  montre  que  le  rapport  des  quantites  d’ether- 
oxyde  et  d’alcene  est  de  2/3  :  on  a  done  : 

Al  =  1 

k2  3 


i3 
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APPLICATION  1 


Nitration  du  nitrobenzene 


Le  nitrobenzene  C6H5NO2  (note  Ph N02)  peutreagir 
avec  I’acide  nitrique  HNO3  pour  donner  deux  reac¬ 
tions  jumelles  de  substitution,  d’ equation  : 

(1)  HNO3  +  P/iN02  =  meta-Pli(N02)2  +  H2O 

(2)  HNO3  +  PhN02  =  ortho-Ph(N02h  +  H20 

Les  deux  reactions  sont  du  premier  ordre  1  par  rap¬ 
port  a  chacun  de  leurs  reactifs. 

On  note  km  et  k0  leurs  constantes  de  vitesse  respectives. 

1)  On  utilise  des  melanges  equimolaires  d’acide 
nitrique  etde  nitrobenzene.  Montrer  que,  si  a  designe 
leur  concentration  initiale  commune,  la  concentra¬ 
tion  du  nitrobenzene  est  donnee  par  la  relation  : 

[PhNOi]  = - a - 

1  ^app  •  a ,  t 

Exprimer  la  constante  apparente  de  vitesse  enfonc- 
tion  des  donnees. 

2)  Lors  d’une  experience  a  20  °C,  avec  une  concen¬ 
tration  initiale  a  =  0,580  mol. L  *,  on  note  qu’apres 
137  minutes,  la  moitie  du  nitrobenzene  a  disparu. 

L’  analyse  du  melange  a  cet  instant  montre  qu  il  contient 
20  mmol .  L-1  d'  ortho -dinitrobenzene  et  270  mmol .  L-1 
de  meta -dinitrobenzene . 

Deduire,  de  ces  resultats,  la  valeur  des  constantes  de 
vitesse  km  et  k0. 


1)  Par  definition  de  l’ordre  d’une  reaction,  les  vitesses 
volumiques  des  reactions  (1)  et  (2)  s’expriment  par  : 

vj  =  km .  [HN03] .  [P/;N02]  =  km .  [P/;N02]2 
v2  =  k0.  [HNO3] .  [P/;N02]  =  k0.  [P/;N02]2 
PhN02  participe  aux  reactions  (1)  et  (2) ;  sa  vitesse 
globale  de  disparition  est  done  : 

I  d[PhN02]  \ 

\  dt  /globale 

/  d[PhN02]  \  1  d[PhN02]  \ 

-[  dr  Jrl  dr  )2 


d[P/;N02] 


dr 


=  (km  +  k0) .  [P/jN02]2 

globale 


La  disparition  du  nitrobenzene  apparait  comme 
une  reaction  du  second  ordre  par  rapport  au  nitro¬ 
benzene,  avec  une  constante  apparente  de  vitesse 
egale  a  ( km  +  ka). 

La  resolution  de  l’equation  differentielle  par  separa¬ 
tion  des  variables  et  l’utilisation  des  conditions  ini¬ 


tiates  conduisent  a 

1 

[P/rN02] 


—  (km  +  kg)  .  t 
a 


qui  peut  se  mettre  sous  la  forme  : 
[P/;N02]  = 


1  +  (km  +  kg) .  a ,  t 


Par  identification,  on  en  deduit : 

^app  =  (km  +  k0) 

2)  Pour  t  =  t1/2,  [P/;N02]  =[P/iNO2]0  /2  =  a/2. 
On  a  done : 


t  1/2  = 


1 

(kgj  +  k0) .  a 


Soit :  (km  +  k0)  =  12,6.10  3  mol  '.  L .  min  1 


D’apres  les  equations  des  reactions,  on  a  : 

[m-Ph{  N02)2]  =  &\(t) 

[o-Ph(  N02)2]  =  ^V2(0 

Or,  pour  des  reactions  jumelles,  dont  les  ordres  par- 
tiels  sont  deux  a  deux  identiques,  on  peut  utiliser  la 
relation  (4.1): 

<jt/i(0  _  km 
%V2(t)  kg 


Pour  t  =  T1/2,  on  a  : 

[o-/>/t(N02)2]  =  20  mmol .  L'1 
et :  [m-F/i(N02)2]  =  270  mmol .  L_1 


On  en  deduit : 


Des  deux  relations,  on  tire  : 


km  =  11,7.10-3  mol-1 .  L.min-1 
k0  =  0,87.10-3  mol-1  .L.min-1 


Pour  s’ entrainer  :  ex.  1  etT) 


s 
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1  «ch3cooh  (0 

nCH3COOC2H5(0  ® 

«o  - 

2n0 

3 

no 

/  t  (min) 

0 

1  1  1  > 

15  30  45 

Doc.  4  Evolution  d’un  melange 

equimolaire  d’acide  ethanoique  et 
d ’ethanol. 

CH3C02H  +  CH3CH2OH 

=  CH3CO2CH2CH3  +  H20 


0  Reactions  opposees 

3.1  •  Cinetique  et  equilibres  chimiques 

Jusqu’alors,  nous  avons  admis  que  les  reactions  etaient  completes  :  lorsque  le 
reactif  limitant  etait  entierement  consomme,  le  systeme  cessait  done  d’evoluer. 
Cette  situation  ne  se  rencontre  que  rarement  : 

Vetat  final  tie  1’evolution  d’un  systeme  peut  etre  un  etat  A'equilibre  chi- 
inique  ou  coexistent  reactifs  et  produits.  II  en  est  ainsi  chaque  fois  que  la 
reaction  directe  est  limitee  par  la  reaction  inverse  ou  opposee. 

Un  exemple  de  cette  situation  a  ete  rencontre  en  Terminale  pour  la  reaction 
d’esterification,  limitee  par  la  reaction  inverse  d’hydrolyse  de  l’ester  forme 
(doc.  4). 

Nous  allons  ici  presenter  l’exemple  de  deux  reactions  opposees,  toutes  deux 
d’ordre  1  par  rapport  a  leur  reactif  respectif  (doc.  5). 


H  H 


H3C  ch3 

(Z)-but-2-ene 


3.2  •  Deux  reactions  opposees,  d'ordre  1 

Considerons  la  reaction  d’equation  :  A  =  B 

La  reaction  A  — »  B  ,  de  constante  Aq  ,  est  du  premier  ordre  par  rapport  a  A  ;  la 
reaction  B  — »  A  ,  de  constante  A_ \  ,  est  egalement  du  premier  ordre,  mais  par 
rapport  a  B.  Soil  vj  et  v_q  les  vitesses  volumiques  de  ces  deux  reactions  : 

vi=A,  .[A]1 
V-i  =  k_\ .  [6] 1 


H3C  H 

(£)-but-2-ene 


Doc.  5  Un  alcene  comme  le  but- 
2-ene  peut  exister  sous  deux  confi¬ 
gurations  appelees  respectivement 
Z  et  E  qui  sont  separables  a  la  tem¬ 
perature  ordinaire  (cf.  chap.  6).  A 
temperature  plus  elevee  et  en  pre¬ 
sence  de  catalyseur,  on  peut  reali- 
ser  l’equilibre  Z  =  E  ;  1’evolution 
de  ce  systeme  vers  l’equilibre  cor¬ 
respond  a  2  reactions  opposees 
d’ordre  1. 


globale 


d  t 


-l 


d[A] 

At 


Le  volume  du  systeme  etant  constant,  effectuons  le  bilan  de  matiere,  entre  les 
instants  de  dates  0  et  On  en  deduit  : 


d[A] 

dr 


globale 


A(a  -  4.) 
dr 


dr 


=  -ki  .a  +k_l.b  +  (A,  +  A_j) .  %v 


d£v 

dr 


+  (A!  +  A_j)  ,^v  =  +  kl.a  -  A_! .  b 


Cette  equation  differentielle  etant  lineaire,  sa  solution  generale  est  la  somme 
de  la  solution  generale  de  l’equation  sans  deuxieme  membre  (equation  homo¬ 
gene)  et  d’une  solution  particuliere  de  l’equation  complete. 


(*)  Tableau  d’avancement : 


corps 

A 

B 

concentration  a  t  =  0 

a 

h 

concentration  a  t 

a~$V 

b  +  $v 

v, . . _ . .  _  _ J 


•  Equation  homogene  : 

^  +  (A1+A_1).^  =  0 

Sa  solution  generale  est : 

=  k .  exp(-  (Aq  +  A_|) .  r) 


15 
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•  Solution  particuliere  de  V  equation  complete  : 

Le  second  membre  etant  une  constante,  on  cherche  une  solution  particuliere 
constante.  Par  identification,  on  obtient : 

p  _k1 .  a  -  k_{  .b 
+  k_i 

•  Solution  generate  de  V  equation  complete  : 

=  k  k  —  +  A .  exp  ( -  (^  +  k_i) .  t ) 

On  determine  a  present  la  solution  decrivant  Devolution  du  systeme  etudie  ;  on 
utilise  pour  cela  les  conditions  initiales  :  a  t  =  0  ,  =  0.  Done  : 

&  k*  •  a  k* ,  b  .  , .  .  .  . . 

£v  =  — A  A.~ —  •  (1  -  exp  ( -  &  +  k_J .  0) 


On  en  deduit  les  concentrations  de  A  et  de  B  : 


r jll  k_x  .{a  +b)  i  kx  .a-k_\  .b 
[A]~  kx+k_x  +  k]  +k_  | 

rpi  _  •  (a  +b)  kx.a-k_A.b 

11  k1+k_  i  *!+*_, 


.  exp  (-  (^i  +  &_[) .  r) 


.exp  (~(kx  +k_x).t) 


Les  limites,  quand  t  tend  vers  l’infini,  de  [A]  et  de  [5]  sont  les  concentrations 
d’equilibre  de  ces  deux  especes  (doc.  6). 


Doc.6  Evolution  des  concentrations  ^ 
de  A  et  B  au  cours  du  temps  lorsque 
A  et  5  conduisent  a  un  equilibre  chi- 
mique. 

L’ordonnee  de  1’ asymptote  horizon- 
tale  de  la  courbe  [A ] ( /)  est  egale  a  la 
concentration  de  A  a  l’equilibre. 

La  tangente  a  l'origine  coupe 
l’asymptote  au  point  d’abscisse 
tm  =  (k\  +  k_  i)_1 .  Cette  quantite  joue 
le  role  de  constante  de  temps  de  la 
reaction. 


© 


3.3  •  Generalisation  :  controle  thermodynamique 


(*)  Lorsque  t  — > 

•  [A]  ->  [A]iq  = 

•  [S]  ->  [file,  = 


k_\ .  (a  +  b) 
h  +  k_  i 
k\ .  ( a  +  b ) 
k\  +  k_ i 


^0  _  l^leq  _  k\ 
[A]eq  k_  i 


Lorsqu’un  systeme  est  le  siege  deux  reactions  opposees,  on  observe,  quel  que 
soit  l’ordre  des  reactions  directes  et  inverses,  que  les  reactifs  et  les  produits  coexis¬ 
tent  dans  le  milieu  reactionnel,  a  la  fin  de  la  reaction.  Le  systeme  etant  le  siege 
d’un  equilibre  chimique,  les  concentrations  des  differentes  especes  satisfont  a 
la  constante  d’equilibre,  encore  appelee  constante  thermodynamique  K 
L’equilibre  chimique  est  un  equilibre  dynamique  :  le  systeme  est  toujours  le 
siege  des  deux  reactions  opposees,  mais  les  especes  fournies  par  l'une  sont 
consommees  par  l’autre  de  maniere  a  ce  que  la  composition  du  systeme  ne  varie 
pas  au  cours  du  temps. 

La  composition  du  melange  reactionnel  est  sous  controle  thermodynamique 
e’est-a-dire  qu’elle  traduit  la  stabilite  relative  des  especes  presentes  dans  le 
milieu. 


Pour  s’ entratner  :  ex.  3  et  4 
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O  Reactions  consecutives 


(*)  Bien  que  la  desintegration  des  noyaux 
radioactifs  ne  soit  pas  une  reaction  chi- 
mique,  la  vitesse  de  desintegration  obeit 
a  une  loi  d’ordre  1. 

II  arrive  que  la  desintegration  d’un 
noyau  A  donne  un  noyau  B  lui  aussi 
radioactif  et  ainsi  de  suite  :  on  observe 
done  des  filiations  radioactives  decrites 
par  des  lois  semblables  a  celle  etudiee 
dans  ce  paragraphe. 

V _ _ _ / 


(**)  Lorsqu’aucune  confusion  n’est  pos¬ 
sible,  en  particulier  lorsque  le  volume 
reactionnel  est  constant,  le  terme  vitesse 
est  souvent  utilise  pour  designer  la 
vitesse  volumique. 

_ _ _ 


Deux  reactions  sont  dites  consecutives  (ou  successives)  si  certaines  especes 
produites  par  l’une  figurent  parmi  les  reactifs  de  l’autre. 

Les  reactions  consecutives  conduisant  generalement  a  des  calculs  complexes,  nous 
ne  considererons  que  le  cas  de  deux  reactions  d’ordre  1,  puis  nous  essaierons  de 
degager  quelques  caracteristiques  de  ces  reactions,  quel  que  soit  leur  ordre. 


4.1  •  Mise  en  equation  du  probleme 

Nous  allons  considerer  le  cas  de  deux  reactions  totales,  toutes  deux  d’ordre  1, 
se  deroulant  dans  un  systeme  homogene^  : 


Nous  supposerons  qu’a  l'instant  origine,  la  concentration  enA  est  a,  les  concen¬ 
trations  en  B  et  C  etant  nulles. 


Traduisons  d’abord  les  hypotheses  de  l’enonce,  puis  effectuons  un  bilan  cinetique. 

•  Par  definition  de  l’ordre  d’une  reaction,  les  vitesses'**^  des  reactions  (1)  et  (2) 
sont : 


•  A  ne  participe  qu’a  la  reaction  (1) ;  done  : 


lm\ 

1  d[A]\ 

\  dr  ) 

1  dr  j- 

1  B  est  produit  par  ( 1)  et  consomme  par  (2) ;  done  : 

_/d[B]\  jam] 

“dTl  -|-sr)  +  l^tH  -V\-v2~k\ -[Al-k2.[B] 


1 totale 


dt 


l 


dt 


•  C  ne  participe  qu’a  la  reaction  (2) ;  done  : 

d[C]Wd[C] 


=  ™  =v2  =  fc2-[S] 


dr 


La  composition  du  systeme  est  done  regie  par  le  systeme  d’equations  diffe- 
rentielles  : 

d^  +  k,.[A]  =  0  (1);  ^  +  k2.[B]  =  k].[A]  (2);  ^  =  k2.[B }  (3) 

4.2  •  Resolution 

■  En  notant  a  la  concentration  initiale  du  constituant  A,  la  solution  de  (1)  est : 


[A](0  =  a  .  exp(-  ki .  t) 


■  Reportons  dans  (2),  qui  devient : 

+  k2 .  [B]  =  kx .  a .  exp  (-  kx .  t)  (21) 

Cette  equation  est  lineaire  et  peut  done  etre  resolue  selon  la  methode  suivante, 
appelee  methode  de  variation  de  la  constante. 

•  On  resout  d’abord  l’equation  sans  deuxieme  membre  : 


m 

dt 


+  k2.[B]  =  0 


Sa  solution  generale  est :  A  .  exp(-  k2  .  t). 
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•  On  peut  demontrer,  et  nous  admettrons,  que  la  fonction  obtenue  est  la  solu¬ 
tion  generale  de  l’equation  complete  a  condition  de  considerer  A,  non  comme 
une  constante,  mais  comme  une  fonction  -  inconnue  -  de  t : 

[B](t)  =  X(t) .  exp(-  k2.t) 

On  reporte  alors  cette  expression  dans  (2’) : 

•  exp(-  k2 .  t)  -  k2 .  A(f) .  exp(-  k2 .  t )  +  k2 .  X{t) .  exp(-  k2 .  t) 

=  k\.a.exp(-  k\ .  t) 

On  obtient  une  equation  differentielle  portant  sur  la  seule  fonction  A(f)  : 

d  A(f)  .  .  .  ,  ,  , 

-  ^  - .  exp  (-  k2 . 0  =  K]  .  a  .  exp  ( -  kx  .t) 

d A(f)  .  ,, ,  ,  .  . 

soit :  =k\  .a. exp ((^2  -k\).t) 
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Doc.  7  Composition  du  systeme 
en  fonction  du  temps.  Pour  le  sys¬ 
teme  represente  :  ki  /  k\  =  4. 


On  a  alors 

k.tM~  0,43  et  [B](?m)  ~  0,16. a. 


et  vitesses  de  formation  de  B  et  C. 


dont  1’ integration  fournit : 

0^  ky.a.exp((ki-k{).t)) 
m  = - b^kx - 

expression  dans  laquelle  p  designe  une  constante  d’integration. 

La  solution  generale  de  (2’)  est  done  : 

r  ,  ki  .a.  exp  {-ki  .t)  ,  , 

l B](t )  =  J - k  k  - +  p  .  exp  ( -  k2 .  t) 

L’utilisation  de  la  condition  [£](0)  =  0  permet  la  determination  de  /u.  D’oii : 


=  1  •  (exp  ( -  .  t)  -  exp  ( -  k2 .  t)) 

k2~k1 


■  [C](?)  peut  etre  determinee  a  partir  de  (3),  mais  il  est  aussi  simple  d’utiliser 
le  bilan  de  matiere  global : 

Vr ,  [A](0  +  [B](t)  +  [C](0  =  [A](0)  +  [5](0)  +  [C](0)  =  a 
On  obtient  ainsi : 


r„_  L  *1  •  exP {-k2.t)-k2.  exp {-ki.t)\ 

IC1@=“- 1+ - 1 pnr, - ) 


4.3  •  Representation  graphique 

La  courbe  representant  [A](t)  est  classique  ;  elle  a  deja  ete  presentee  au 
chapitre  3  (c/.  §  6.3.).  Etudions  celle  de  [B](r)  : 

^  ■  ( -  kx .  exp  ( -  kx  .  t )  +  k2 .  exp  (  -  k2  .  t)) 

Cette  derivee  s’annule  en  changeant  de  signe  pour  : 

Y2  =  exP  (^1  “  k2 )  •  0  -  soit  pour  t  =  k  \k  .  In  (^-J  =  fM 

Cette  expression  definit  une  date  t  positive  quels  que  soient  kx  et  k2  . 

La  concentration  de  B  est  alors  maximale  et  vaut  : 

Par  derivation  de  la  relation  (3),  on  obtient : 

d2[C]  _  d\B] 
df2  k 2  '  d t 


m 


Doc.  9  Composition  du  melange 
reactionnel  au  debut  de  1’evolution 
du  systeme.  Pour  le  systeme  repre¬ 
sente  :  A'2  /  k\  =  1/50.  On  lit,  sur  la 
courbe,  ~  4 /Aq. 


Doc.10  Comparaison,  en  debut  de 
reaction,  de  la  vitesse  de  dispari- 
tion  de  A  et  des  vitesses  de  forma¬ 
tion  de  B  et  C.  Pour  le  systeme 
represente  :  k2  /  k\  =  1/50. 


Doc.  1 1  Composition  du  melange 
reactionnel  au  cours  de  1’evolution 
du  systeme.  Pour  le  systeme  repre¬ 
sente  k2  /  k\  =  1/50. 


Cinetique  des  reactions  complexes 


_  -  d[B]  „  d2m 

Done,  a  t  =  f^,  comme  =  0  :  u  -  q 

dr  dr2 

La  courbe  [C](r)  admet  un  point  d'inflexion  quand  la  courbe  [6](r)  passe  par 
son  maximum  (doc.  7  et  8). 

Les  reactions  etant  totales,  on  verifie  que  : 

lim  [A](r)  =  lim  [B](t)  =  0  ;  lim  [C](r)  =  a 

t->° o 

4.4  •  Conclusion 

Les  observations  suivantes,  faites  pour  des  reactions  successives  du  premier 
ordre,  peuvent  etre  generalises. 

•  Lors  de  reactions  consecutives  d’ordre  quelconque,  non  renversables,  le  milieu 
reactionnel  contient,  en  plus  des  reactifs  initialement  presents  et  des  produits 
qui  se  forment,  des  especes  intermediaires.  La  concentration  de  ces  especes 
initialement  nulle,  croit,  passe  par  un  maximum,  puis  decroit. 

•  Quel  que  soit  Lordre  des  differentes  reactions,  leur  caractere  non  renversable 
se  traduit  par  la  consommation  totale  des  reactifs  limitants.  Cependant,  contrai- 
rement  au  cas  etudie  ci-dessus,  les  especes  intermediaires  ne  sont  pas  toujours 
limitantes  ( cf .  exercice  13). 

•  Dans  un  processus  complexe  decrit  par  l’equation  globale  :  Z?i  =  Bk,  et 
mettant  en  jeu  une  ou  plusieurs  especes  intermediaires  I,  la  vitesse  de 
disparition  du  reacti(B\  n’est  pas  forcement  egale  a  celle  de  formation  du 
produit  Bk . 


Malgre  le  bilan  Bi  =  Bk,  on  ne  peut  pas  definir  une  vitesse  de  reaction, 
mais  seulement  les  vitesses  de  formation  (et  de  disparition)  des  differents 
constituants. 


$)Pour  s’ entrainer  :  e\7P) 


jjj  Approximations 


Examinons,  dans  le  cas  de  deux  reactions  consecutives  d’ordre  1,  l’influence 
des  valeurs  respectives  des  constantes  de  vitesse  des  deux  etapes. 

5.1  •  Differentes  situations 

5.1.1.  Cas  oil  k-i  est  tres  superieur  a  k2 
■  Etude  qualitative 

k\  est  la  constante  de  disparition  de  A  :  celui-ci  a  pratiquement  disparu  apres 
une  duree  de  l’ordre  de  5 /k\  (doc.  9  et  10). 

Aq  est  egalement  la  constante  de  formation  de  l’espece  intermediate  B,  consom- 
mee  par  la  reaction  de  constante  k2.  Comme  Aq  »  A 2  ,  B  commence  par  s’ac- 
cumuler  dans  le  milieu  avant  de  disparaitre  (doc.  9).  Sa  transformation  en 
produit  C  est  pratiquement  achevee  apres  une  duree  de  l’ordre  de  5/Aq,  beau- 
coup  plus  longue  que  la  duree  de  disparition  de  A,  5/Aq  (doc.  9  et  11). 
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Doc.12  Comparaison,  pour  t  >  t^, 
de  la  vitesse  de  disparition  de  B  et 
de  la  vitesse  de  formation  de  C. 
Des  que  t  >  tM,  vdB  «  v/c. 


Doc.  13  Evolution  de  la  compo¬ 
sition  du  melange  reactionnel  au 
cours  des  reaction,  pour  k2  »  Aq. 
Le  diagramme  a  ete  trace  avec 
k2  /  k\  =  50. 


■  Etude  quantitative 

Comme  Aq  »  k2  ,  on  a,  sauf  pour  t  ~  0  :  exp(-  k\ .  t )  «  exp(-  Aq .  t). 
Donnons  une  expression  approchee  de  [C](f),  etablie  precedemment : 

[CKO  =  a . f 1  -  *2.e.p(-i-i.0-i|.exp[-{2.Q \ 


[C](0  =  fl. 


-  Aq.expHq.t) 

~k\ 


[C](0  =  a(\  -  exp(-  k2.t ) 

Sauf  pour  t  ~  0,  la  concentration  du  produit  C  ne  depend  pratiquement  que 
de  l’etape  2,  c’est-a-dire  de  l’etape  dont  la  constante  de  vitesse  est  la  plus 

faible.  La  reaction  est  achevee  au  bout  d’une  duree  egale  a  quelques  (l/Aq). 
Pour  Aq  »  k2  ,  la  courbe  [C](Y)  est,  pour  t  >  %  ,  pratiquement  confondue  avec 
lacourbe  d ’equation  a(l  -  exp(-  k2 .  t))  (doc.  11  et  12). 


5.1.2.  Cas  oil  k 1  est  tres  inferieur  a  l<2 
■  Etude  qualitative 

La  disparition  du  reactif  A  reste  controlee  par  la  seule  constante  k\  ;  A  a  done 
pratiquement  disparu  apres  une  duree  de  l’ordre  de  5/k\. 

Comme  k2  »  k\,B  est  consomme  par  la  reaction  (2)  des  qu’il  est  forme  par  la 
reaction  (1)  :  il  ne  peut  done  pas  s’accumuler  dans  le  milieu  et  sa  concentra¬ 
tion  reste  tres  faible  (doc.  13  et  14).  La  formation  du  produit  C  depend  done 
de  la  vitesse  de  disparition  de  A  :  elle  est  pratiquement  achevee  apres  une  duree 
de  l’ordre  de  5/Aq  (doc.  15). 


■  Etude  quantitative 

Comme  k2  »  Aq  ,  on  a,  sauf  pour  t  ~  0  :  exp(-  Aq  .  t)  »  exp(-  ki.  t). 

Comme  precedemment,  donnons  une  expression  approchee  de  [£](?)  et  [C](0, 
pour  t  0  : 

•  [S](0  ~  —7—  •  exp(-  k\ .  t) 

h 


•  [C](t)  =  a.(l  -exp(-Aq  .t)) 


m 

a 


Doc.  14  Variation  de  la  concen¬ 
tration  de  B  au  debut  de  la  reac¬ 
tion. 

Pour  k2  /  Ai  =  50  :  Aj .  %  =  0,080 ; 
[B](tM)/a<  20/1000. 


Sauf  pour  t  ~  0,  les  concentrations  du  reactif  B  et  du  produit  C  ne  dependent  pra¬ 
tiquement  que  de  l’etape  1,  c’est-a-dire  de  l’etape  dont  la  constante  de  vitesse  est 
la  plus  faible.  La  reaction  est  achevee  au  bout  d’une  duree  egale  a  quelques  ( 1/Aq). 

5.2  •  Approximation  de  Tetape  cinetiquement 
determinante 

Quand  Aq  »  k2,  la  vitesse  de  formation  du  produit  C  ne  depend  pratiquement 
que  de  l’etape  2.  Quand  Aq  «  Aq,  la  vitesse  de  formation  du  produit  C  ne  depend 
pratiquement  que  de  l’etape  1.  Dans  les  deux  cas,  la  vitesse  de  formation  du 
produit  C  est  determinee  par  l’etape  dont  la  constante  de  vitesse  est  la  plus 
faible.  C’est  cette  etape  qui  impose  son  echelle  de  temps,  constitute  par  1  ’ in¬ 
verse  de  sa  constante  de  vitesse. 

■  Generalisation 

La  generalisation  des  remarques  precedentes  est  a  la  base  de  l’approximation 
tie  l’etape  cinetiquement  determinante. 


Cinetique  des  reactions  complexes 


V 


Doc.  15  Comparaison  de  la  vitesse 
de  disparition  de  A  et  des  vitesses 
de  formation  de  B  et  C.  Pour 

t  >  vfC  ~  vdA. 


/  !  N 

(*)  II  ne  serait  pas  exact  de  dire  que  les 

etapes  qui  suivent  P  etape  cinetiquement 
determinante  sont  rapides  car  leur 
vitesse  est,  en  realite,  egale  a  celle  de 
cette  etape.  On  qualifie  parfois  de  dif¬ 
ficile  l’etape  cinetiquement  determi¬ 
nante  et  de  facile s  les  etapes  qui  la 
suivent. 

V _ / 


Si,  dans  une  serie  de  reactions  successives,  l’une  des  etapes  presente  une 
echelle  de  temps  beaucoup  plus  grande  que  celle  des  autres  etapes,  cette 
etape,  appelee  etape  cinetiquement  determinante  de  la  suite  de  reactions, 
impose  sa  vitesse  aux  etapes  suivantes  et  done  a  la  reaction  globale  de 
formation  des  produits^  ’. 


■  Definition  de  l’echelle  de  temps  d’un  systeme  en  reaction 

•  Pour  une  reaction  d’ordre  1,  la  constante  de  vitesse  k  est  homogene  a  Pin- 
verse  d’une  duree  :  la  duree  caracteristique  (ou  constante  de  temps )  de  la  reac¬ 
tion  est  done  naturellement  donnee  par  l’inverse  de  sa  constante  de  vitesse. 

•  Pour  une  reaction  d’ordre  2,  k  est  homogene  a  l’inverse  du  produit  d’une  duree 
et  d’une  concentration  :  une  duree  caracteristique  de  l’evolution  du  systeme 
est  donnee  par  l’inverse  du  produit  de  k  et  d’une  concentration  caracteristique 
du  systeme  etudie. 

Exemple  : 

Soit  un  systeme,  siege  de  la  reaction  d’equation  :  A-^>  B  d’ordre  2  par  rapport 
a  A.  a  designant  la  concentration  initiale  en  A  dans  le  systeme,  la  constante  de 

temps  de  ce  systeme  est  donnee  par  :  T=  — — . 

k.a 

•  Lorsque  les  reactions  successives  sont  de  meme  ordre,  P etape  cinetiquement 
determinante  est  generalement  celle  dont  la  constante  de  vitesse  est  la  plus 
faible. 

•  Lorsque  les  reactions  ont  des  ordres  differents,  on  ne  peut  comparer  des 
constantes  qui  n’ont  alors  pas  la  meme  dimension  ;  il  est  alors  necessaire  de 
s’interesser  aux  echelles  de  temps  de  chacune  des  reactions.  L’utilisation  de 
l’outil  infonnatique  est  alors  essentielle  pour  P etude  de  telles  reactions. 


5.3  •  Approximation  de  I'etat  quasi  stationnaire 


■  Exemple 

Revenons  sur  le  cas  k\  «  k 2 .  La  constante  de  formation  de  B  est  beaucoup  plus 
faible  que  sa  constante  de  disparition  :  B  est  done  une  espece  tres  reactive.  De 
plus,  B  ne  figure  ni  parmi  les  reactifs  initialement  presents  ni  parmi  les  pro- 
duits  stables  que  forment  la  sequence  de  reactions  ;  B  joue  done,  dans  ce  cas, 
le  role  d’intermediaire  reactionnel. 


(**)  L’ approximation  de  I’etat  quasi 
stationnaire  (A.E.Q.S.)  est  parfois 
encore  appele  «  Principe  de 
Bodenstein  »  quoiqu’il  ne  s’agisse  pas 
d’un  principe  mais  d’une  approxima¬ 
tion. 

v  _  J 


Sa  concentration  reste  tres  inferieure  aux  autres  concentrations,  si  l’on  excepte 
les  premiers  instants  (les  produits  ont  alors  une  concentration  negligeable)  et 
les  derniers  instants  de  la  reaction  (les  reactifs  ont  alors  une  concentration 
negligeable)  (doc.  14). 

D’ autre  part,  les  courbes  representant  les  vitesses  de  formation  ou  de  dispari¬ 
tion  des  differentes  especes  montrent  que,  dans  ce  cas,  est  pratiquement 

negligeable  devant  les  autres  vitesses,  sauf  pour  les  premiers  instants  de  la 
reaction  (doc.  15). 

■  Generalisation 

La  generalisation  des  remarques  precedentes  est  a  la  base  de  l’approximation 
de  I’etat  quasi  stationnaire  (pour  les  concentrations  des  intermediaires 
reactionnels)  souvent  designee  par  le  sigle  A.E.Q.S. 
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Soit  un  intermediate  reactionnel  I  forme  par  une  reaction  et  consomme 
par  un  ensemble  d’autres  reactions.  A  condition  que  l’une  au  moins  de 
ces  reactions  soit  beaucoup  plus  facile  que  la  reaction  de  formation  de  I, 
on  peut  montrer  qu’apres  une  periode  dite  d’ induction  : 

•  la  concentration  de  /  reste  faible  par  rapport  aux  concentrations  des 
reactifs  (en  debut  de  reaction)  et  des  produits  (vers  le  fin  de  la  reaction) ; 

•  la  vitesse  volumique  globale  de  formation  de  /  est  negligeable  par  rap¬ 
port  aux  vitesses  volumiques  de  formation  des  produits  et  de  disparition 
des  reactifs  de  la  reaction.  La  concentration  du  centre  actif  est  alors  dans 
un  etat  quasi  stationnaire.  Mathematiqueinent,  cette  hypothese  se  tra- 
duit  par  la  relation  : 

o 

dt 

Ces  deux  approximations  sont  utilisees  frequemment  pour  simplifier  1’ etude 
des  mecanismes  reactionnels.  Nous  detaillerons  leurs  conditions  d’application 
au  chapitre  suivant. 

$)Pour  s’ entrainer  :  ex.  6  ) 
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Dans  un  processus  complexe  mettant  en  jeu  plusieurs  reactions,  on  ne  peut  pas  definir  une  vitesse  de  reac¬ 
tion,  mais  seulement  les  vitesses  de  formation  (et  de  disparition)  des  differents  constituants. 


Principaux  types  de  reactions  complexes 

•  Reactions  jumelles 

Des  reactions  sont  dites  paralleles  si  un  de  leur  reactif  est  commun  :  elles  peuvent  alors  se  derouler  paral- 
lelement  dans  le  melange  reactionnel.  Deux  reactions  paralleles  sont  dites  jumelles  si  elles  ont  les  memes 
reactifs. 

Pour  deux  reactions  jumelles,  non  renversables  et  ayant  les  memes  ordres  partiels,  la  reaction  la  plus  avan- 
cee  est  toujours  celle  qui  est  la  plus  rapide.  Dans  ce  cas,  la  composition  du  melange  reactionnel  est  sous 
controle  cinetique  c’est-a-dire  qu’elle  est  independante  de  la  stabilite  relative  des  produits  formes  :  le  pro- 
duit  le  plus  abondant  est  celui  qui  se  forme  le  plus  rapidement. 

•  Reactions  opposees 

Lorsqu'un  systeme  est  le  siege  de  deux  reactions  opposees,  on  observe,  quel  que  soit  l’ordre  des  reactions 
directe  et  inverse,  que  les  reactifs  et  les  produits  coexistent  dans  le  milieu  reactionnel  a  la  fin  de  la  reaction. 
Le  systeme  etant  alors  le  siege  d’un  equilibre  chimique,  les  concentrations  des  differentes  especes  satisfont 
a  la  constante  d’equilibre,  encore  appelee  constante  thermodynamique ,  K°. 

L’ equilibre  chimique  est  un  equilibre  dynamique  :  le  systeme  est  toujours  le  siege  des  deux  reactions  oppo¬ 
sees,  mais  les  especes  fournies  par  1'une  sont  consommees  par  l’autre  de  maniere  a  ce  que  la  composition  du 
systeme  ne  varie  pas  au  cours  du  temps. 

La  composition  du  melange  reactionnel  est  sous  controle  thermodynamique ,  c’est-a-dire  qu’elle  traduit  la 
stabilite  relative  des  especes  presentes  dans  le  milieu. 

•  Reactions  consecutives 

Deux  reactions  sont  dites  consecutives  (ou  successives)  si  certaines  especes  produites  par  1’une  figurent  parmi 
les  reactifs  de  l’autre. 

Lors  de  reactions  consecutives  d’ordres  quelconques,  non  renversables,  le  milieu  reactionnel  contient,  en  plus 
des  reactifs  initialement  presents  et  des  produits  qui  se  forment,  des  especes  intermediaires  :  la  concentra¬ 
tion  de  ces  especes  initialement  nulle,  croit,  passe  par  un  maximum,  puis  decroit. 

Quel  que  soit  l’ordre  des  differentes  reactions,  leur  caractere  non  renversable  se  traduit  par  la  consommation 
totale  des  reactifs  limitants  :  cependant,  les  especes  intermediaires  ne  sont  pas  toujours  limitantes. 

mi  Approximations  pour  I'etude  des  reactions  complexes 

•  Approximation  de  l’ etape  cinetiquement  determinante 

Si,  dans  une  serie  de  reactions  successives,  l’une  des  etapes  presente  une  echelle  de  temps  beaucoup  plus 
grande  que  celle  des  autres  etapes,  cette  etape,  appelee  etape  cinetiquement  determinante  de  la  suite  de  reac¬ 
tions,  impose  sa  vitesse  aux  etapes  suivantes  et  done  a  la  reaction  globale  de  formation  des  produits. 

•  Approximation  de  I’etat  quasi  stationnaire  (  A.E.Q.S.  ) 

Soit  un  intermediaire  reactionnel  /  forme  par  une  reaction  et  consomme  par  un  ensemble  d’autres  reactions. 
A  condition  que  1’une  au  moins  de  ces  reactions  soit  beaucoup  plus  facile  que  la  reaction  de  formation  de  /, 
on  peut  montrer  qu’apres  une  periode  dite  d’  induction  : 

•  la  concentration  de  I  reste  faible  par  rapport  aux  concentrations  des  reactifs  (en  debut  de  reaction)  et  des 
produits  (vers  le  fin  de  la  reaction) ; 

•  la  vitesse  volumique  globale  de  formation  de  /  est  negligeable  par  rapport  aux  vitesses  volumiques  de  for¬ 
mation  des  produits  et  de  disparition  des  reactifs  de  la  reaction.  La  concentration  du  centre  actif  est  alors 

dans  un  etat  quasi  station-naire .  Mathematiquement,  cette  hypothese  se  traduit  par  la  relation  :  ~  0. 
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Applications  directes  du  cours 


ft  Decomposition 

de  la  cydobutanone 

A  temperature  elevee,  la  cyclobutanone  C4H6O  note  B  se 
decompose  en  un  melange  de  d’ethene  C2H4,  de  cyclo¬ 
propane  C3H6,  de  monoxyde  de  carbone  CO  et  de  cetene 
CH2CO.  On  peut  decrire  1’ evolution  du  systeme  par  les 
deux  reactions  jumelles  (1)  et  (2)  : 

(1)  C4H60  (g)  —  CH2=CH2  (g)  +  ch2=c=o  (g) 

(2)  C4H60  (g)  —  C3H6  (g)  +  CO  (g) 

Le  melange  reactionnel  gazeux  est  analyse  par  chromato- 
graphie.  Lors  d’une  experience  conduite  a  656  K,  avec 
une  concentration  initiale  de  6,5  mmol .  L_1,  on  obtient  les 
resultats  suivants  : 


/(h) 

[C2H4] 

(lumol.L-1) 

[CO] 

(lumol.L-1) 

2 

0,872 

0,141 

4 

1,608 

0,259 

6 

2,230 

0,360 

8 

2,755 

0,444 

10 

3,198 

0,516 

14 

3,887 

0,627 

20 

4,568 

0,737 

24 

4,864 

0,785 

32 

5,225 

0,843 

36 

5,332 

0,860 

50 

5,516 

0,890 

60 

5,562 

0,897 

1  •  a.  Faire  un  tableau  d’avancement  en  notant  et  £y2 
les  avancements  volumiques  des  deux  reactions. 

b.  Montrer  que  Ton  peut  deduire,  des  donnees  experi- 
mentales,  involution  de  la  concentration  de  cyclobuta¬ 
none  en  fonction  du  temps. 

c.  Tracer  la  courbe  donnant  [B]  en  fonction  du  temps  t.  En 
deduire  Tj/2,  le  temps  de  demi-reaction  du  systeme, 
c’est-a-dire  la  duree  au  bout  de  laquelle  la  moitie  de  la 
cyclobutanone  initialement  presente  a  ete  decomposee. 

2  •  a.  Les  reactions  (1)  et  (2)  sont  toutes  deux  du  premier 
ordre.  Etablir  Tequation  differentielle  qui  regit  la  concen¬ 
tration  de  cyclobutanone  en  fonction  du  temps. 

b.  La  resoudre  et  donner  Texpression  litterale  du  temps  de 
demi-reaction. 


c.  Etablir  les  equations  differentielles  qui  regissent  les 
avancements  volumiques  des  deux  reactions.  En  deduire 
Texpression  des  concentrations  [C2H4]  et  [CO]  en  fonc¬ 
tion  du  temps. 

d.  D’apres  ce  resultat,  comment  evolue  le  rapport 
[C2H4]  /  [CO]  au  cours  de  Texperience  ?  Comparer  avec 
les  donnees  experimentales. 

3  •  Deduire  de  ce  qui  precede  la  valeur  des  constantes  de 
vitesse.  SOS 

SOS  :  Rapprocher  les  resultats  du  2  •  b.  et  du  2  •  c. 

Reactions  jumelles 

Porte  a  temperature  elevee,  le  vinylcyclobutane  CgHig  se 
transforme  en  un  melange  de  d’ethene  C2H4  note  E,  de 
cyclohexene  CgHionote  C,  et  de  buta- 1,3-diene  C4H6.  On 
peut  decrire  revolution  du  systeme  par  les  deux  reactions 
jumelles  ( 1)  et  (2),  toutes  deux  du  premier  ordre. 

( 1 )  C6H10  (g)—  CH2=CH2  (g)  +  CH2=CH-CH2=CH2  (g) 

(2) C6H10(g)—  C6H10(g) 

On  a  determine  les  constantes  de  vitesse  de  ces  reactions 
a  differentes  temperatures. 


0(°C) 

104  kt  (s-1) 

104  k2  (s-1) 

296,7 

0,262 

0,151 

306,4 

0,553 

0,337 

315,9 

1,125 

0,656 

320,8 

1,614 

0,900 

325,9 

2,269 

1,299 

330,5 

3,197 

1,776 

335,6 

4,559 

2,411 

345,6 

8,840 

4,720 

355,6 

17,660 

8,730 

1  •  Montrer  que  les  deux  processus  suivent  la  loi 
d ’Arrhenius.  Determiner,  pour  chaque  reaction,  le  facteur 
de  frequence  et  Tenergie  d’activation.  SOS 

2  •  a.  On  realise  une  experience  a  temperature  et  volume 
constants,  en  partant  de  vinylcyclobutane  (note  VB)  pur. 
Etablir  Tequation  differentielle  qui  regit  la  concentration 
de  vinylcyclobutane  en  fonction  du  temps.  Quelle  est  la 
constante  de  temps  correspondante  ? 

b.  Resoudre  cette  equation  differentielle.  Au  bout  de  com- 
bien  de  temps  Involution  du  systeme  est-elle  achevee  a  1  % 
pres  ? 

c.  Etablir  les  equations  differentielles  qui  regissent  les 
avancements  volumiques  des  deux  reactions. 


En  deduire  l’expression  des  concentrations  en  ethene  [ E ] 
et  en  cyclohexene  [C]  en  fonction  du  temps, 
d.  D’apres  ce  resultat,  comment  evolue  le  rapport  [£]  /  [C] 
au  cours  de  l’experience  ? 

3  •  On  effectue  une  experience  a  330,5  °C.  La  concentra¬ 
tion  initiale  en  vinylcyclobutane  est  de  8,9  mmol.L-1. 
Quelle  est  la  duree  de  ['experience  ?  Quelle  est  la  com¬ 
position  finale  du  melange  reactionnel  ? 

SOS  :  1  •  Lineariser  la  loi  d’ Arrhenius,  puis  utiliser  une 
methode  graphique  ou  une  regression  lineaire. 

o  Etude  d'un  equilibre  enol-cetone 

On  etudie  1’ equilibre  : 

enol  cetoester 

k' 

represente  par  : 

E  ^  C 
k' 

On  realise  une  solution  de  3-oxobutanoate  d’ethyle  dans 
le  chloroforme,  dans  laquelle  les  concentrations  en  enol 
E  et  en  cetoester  C  valent  respectivement  cq  et  Co  a  l’ins- 
tant  t  =  0,  et  e  et  c  a  l’instant  t.  La  concentration  totale  est 
egale  a  oq.  On  appellexo  et  x  les  fractions  molaires  d’enol 
respectivement  a  l’instant  initial  et  a  Linstant  t. 

A  Linstant  initial,  on  introduit  un  catalyseur  et  on  suit 
revolution  de  la  fraction  molaire  d’enol  x  au  cours  du 
temps.  Elle  peut  etre  determinee  par  un  dosage  redox. 
Des  prelevements  ont  ete  realises  a  differents  instants  ;  les 
resultats  sont  rassembles  dans  le  tableau  suivant : 


t/h 

0 

71,8 

215,8 

333,3 

506,0 

00 

X 

xo=0,366 

0,277 

0,174 

0,130 

0,100 

xe=0,078 

On  designe  par  k’  la  constante  de  vitesse  associee  a  la  for¬ 
mation  de  l’enol  et  par  k  celle  associee  a  sa  disparition.  On 
admet  que  l’ordre  partiel  par  rapport  aux  deux  constituants 
est  1. 

1  •  a.  Exprimer  la  vitesse  d’apparition  de  l’enol  a  l’ins- 
tant  t  en  fonction  de  k,  k’,  e  et  c.  SOS 

b.  Montrer  que  :  =  -  (£  +  k’).x+  k ’ 

c.  Que  devient  cette  expression  lorsque  x  a  atteint  sa  valeur 
d’ equilibre  xgq  ?  En  deduire  une  relation  entre  X£q,  frac¬ 
tion  molaire  d’enol  a  l’equilibre,  k  et  k’ . 

2  •  a.  Integrer  l’equation  differentielle  etablie  au  1)  b)  et 
trouver  une  relation  entre  t,  k,  k’ ,  x  et  xq.  SOS 

b.  Verifier  que  l’expression  proposee  est  en  accord  avec 
les  resultats  experimentaux.  SOS 


Cinetique  des  reactions  complexes 


c.  Deduire  des  resultats  experimentaux  les  valeurs  de  k  et 
k’ .  SOS 


SOS  ;  1  •  a.  Faire  un  tableau  d’ avancement  volumique. 
2  •  a.  Revoir,  si  necessaire,  la  technique  de  resolution  de 
ce  type  d’  equation  differentielle  (par  exemple,  le  para- 
graphe  3.2. 

b.  Tracer  une  representation  linearisee  ou  effectuer  une 
regression  lineaire. 

c.  Deduire  (k+k’ )  du  b.,  puis  utiliser  ensuite  la  relation 

du  1  •  c. 


O  ""Dissociation  d'un  dimere 

1  •  Le  2-methyl-2-nitrosopropane  (ou  nitrosotertiobutane 
r-BuNO)  a  pour  formule  (CH3)3C — N=0. 

A  l’etat  solide,  il  existe  en  realite  sous  forme  de  dimere 
(f-BuNO)2  (note  D).  En  solution  ou  en  phase  gazeuse,  le 
dimere  est  en  equilibre  avec  le  monomere  (note  M)  selon 
une  reaction  renversable  d’equation  : 

(/-Bu-N=0)2  2  t-Bu-N=0 

h 

Les  valeurs  de  ces  constantes  de  vitesse  en  fonction  de  la 
temperature  sont  donnees  par  : 

k\  =  2,80. 1013 . exp(-90,3 . 103//? . T)  s"1 

k2  =  1,20 . 104 .  exp(-39,8 . 103/fl  .  T)  moD1 .  L .  s"1 

a.  Calculer  numeriquement  Aq  et  k2  a  30  °C. 

b.  Determiner  l’ordre  de  ces  deux  reactions.  SOS 

2  •  Ecrire  la  vitesse  de  disparition  de  D  et  en  deduire  une 
relation  entre  les  concentrations  d’equilibre  et  les  constantes 
de  vitesse.  SOS 

3  •  On  dissout  81,0  mg  de  dimere  dans  10,0  mL  d ’heptane 
qui  joue  le  role  de  solvant,  puis  on  laisse  s’etablir  l’equi¬ 
libre  a  30  °C. 

Determiner  [D]  \  et  [M]  i ,  concentrations  d’equilibre  a  cette 
temperature.  SOS 

4  •  A  un  instant  pris  pour  instant  origine,  on  preleve 
0,35  mL  de  la  solution  precedente  et  on  le  melange  a 
2,2  mL  d’heptane  pur,  pris  a  la  meme  temperature.  On 
homogeneise  la  solution  et  on  etudie  revolution  du  melange 
vers  son  nouvel  etat  d’equilibre  :  determiner  [D}0 0  et  [M]a 0, 
les  nouvelles  concentrations  d’equilibre.  SOS 

5  •  Comparer  la  vitesse  de  la  reaction  (2),  a  Linstant  pris 
pour  instant  origine  et  a  l’equilibre.  Faire  de  meme  pour 
la  reaction  (1).  En  deduire  une  simplification  dans  l’ex- 
pression  de  la  vitesse  de  disparition  deD.  Resoudre  1 ’equa¬ 
tion  differentielle  simplifiee  et  exprimer  [D](t).  SOS 


I 
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6  •  Le  monomere  absorbe  a  678  nm  tandis  que  le  dimere 
absorbe  autour  de  294  nm.  Montrer  qu’en  suivant,  par 
spectrophotometrie,  1’ absorbance  de  la  solution  a  294  nm 
en  fonction  du  temps,  il  est  possible  de  determiner  l’une 
des  constantes  de  vitesse. 

SOS  :  1  •  b.  Exploiter  les  unites  des  constantes  de  vitesse. 

2  •  A  V  equilibre,  la  composition  du  systeme  est  indepen- 
dante  du  temps. 

3  •  Traduire  la  conservation  de  la  matiere  et  obtenir  une 
equation  du  second  degre  en  [M]\. 

4  •  Proceder  comme  au  3,  apres  avoir  calcule  la  concen¬ 
tration  initiate. 

5  •«  a  V  instant  initial  »  signifie  «  immediatement  apres 
dilution ,  mais  avanttoute  reaction  ».  Comparer  les  varia¬ 
tions  relatives  des  deux  vitesses. 

o  Hydrolyse  d'un  diester 

On  se  propose  d’etudier  l’hydrolyse,  catalysee  par  l’acide 
chlorhydrique,  du  diacetate  de  glycol  dans  des  conditions 
telles  que  le  schema  decrivant  les  reactions  est : 

ch2o-co-ch3  k  CH2-OH 

+  H20  |  +  CH3COOH 

CH9O-CO-CH3  CH20-C0-CH3 

ch2-oh  k  CH2-OH 

+  H20  |  +  CH3COOH 

ch2o-co-ch3  ch2-oh 

Les  conditions  de  milieu  sont  telles  que  la  reaction  inverse 
est  negligeable.  On  modelise  cette  reaction  selon  le  schema 
suivant  oil  l’eau  est  le  solvant  et  la  concentration  en  acide 
chlorhydrique  (catalyseur)  est  aussi  constante  : 

k\  ki 

A—^B  +  C  B  — ^Z)  +  C 

ou  A  est  le  diacetate  de  glycol,  B  le  monoacetate  de  gly¬ 
col,  C  l’acide  acetique  et  D  le  glycol ; 

et  ki  sont  les  constantes  de  vitesse  des  deux  reactions. 
Au  temps  t  =  0,  on  appelle  a  la  concentration  de  A,  celles 
de  B,C  etD  etant  nulles.  Au  temps  t,  x  est  la  concentration 
de  A  transforme,  y  et  z  les  concentrations  de  II  et  D  formes. 

1  •  a.  Quelle  est  la  relation  entre  x,  y  et  z  ? 

b.  On  suppose  que  Ton  mesure  l’avancement  de  cette  reac¬ 
tion  d’hydrolyse  par  mesure  d’acidite  :  tout  revient,  en 
soustrayant  l’acidite  du  catalyseur  present,  a  une  mesure 
de  la  quantite  d’acide  acetique  produit  des  deux  reactions 
(1)  et  (2).  Quelle  est  en  fonction  de  x,  y  et  z  Lexpression 
de  la  concentration  de  1’ acide  acetique  ? 

2  •  a.  Donner,  en  fonction  du  temps,  Lexpression  de  la 
vitesse  de  disparition  de  A  et  d’apparition  de  B. 


b.  Deduire,  de  la  question  precedente,  Lexpression  des 
variations  de  [B\  et  [C]  en  fonction  du  temps. 

3  •  Determiner  L  instant  ou  la  concentration  du  monoes¬ 
ter  du  glycol  passe  par  un  maximum. 

4  •  A  1 8  °C,  pour  une  solution  a  0,5  mol .  L-1  en  diacetate 
de  glycol  dans  l’eau  en  presence  d’acide  chlorhydrique 
0,01  mol.L-1,  la  reaction  est  lente.  On  donne  le  tableau 
des  valeurs  de  la  concentration  en  acide  forme  en  fonction 
du  temps. 


t(h) 

7 

24 

31 

48 

55 

72 

80 

120 

336 

[CKmol.L"1) 

0,01 

0,035 

0,045 

0,07 

0,08 

0,10 

0,11 

0,16 

0,39 

Montrer  que  la  cinetique  de  formation  de  C  est  celle  pre- 
vue  en  3)  avec  k\  =  2  fc2.  Justifier  qualitativement  la  rela¬ 
tion  entre  les  deux  constantes  de  vitesse. 

En  deduire  la  date  de  L instant  ou  la  concentration  du  mono¬ 
ester  est  maximale.  Montrer  que  cette  concentration  maxi¬ 
mum  vaut  0,25  mol.L-1. 

(D’ apres  Concours  E.N.S.) 

Q  Disintegrations  successives 

1  •  a.  Dans  la  notation  d’un  noyau,  ^X,  que  representent 
les  symboles  A  et  Z  ? 

b.  Le  radium  226  se  desintegre  selon  l’acte  elementaire  : 

2g^Ra - -  2ggRa  +  2He  +  energie 

La  reaction  nucleaire  de  disintegration  est  d’ordre  1,  avec 
une  constante  de  vitesse  k  =  1,355 . 10-11  s-1. 

Soit  P(t)  la  population  d’un  echantillon  de  Radium  226  a 
la  date  t  et  Rq  la  population  a  t  =  0. 

Expliciter  Lexpression  de  P{t). 

c.  On  appelle  periode  T  la  duree  au  bout  de  laquelle  la 
population  initiale  a  ete  divisee  par  deux.  Exprimer  la 
periode  du  systeme  considere.  Montrer  que  cette  periode 
est  caracteristique  du  noyau  considere,  mais  qu’elle  ne 
depend  pas  de  la  taille  de  Lechantillon  considere. 

pc 

2  •  L’iode  125  53I  est  obtenu  a  partir  du  xenon  125  selon 
le  processus  suivant : 

124Xe - *•  '531  +  positron  +  energie 

avec  une  periode  T 1  =  18  h. 

L’iode  125  obtenu  se  transforme  en  tellure  125,  52Te,  par 
capture  d’un  electron  par  le  noyau  selon  le  processus  sui¬ 
vant  : 

125t  _  , 

53I  +  e  - -  52le  + energie 

avec  une  periode  L2  =  60  jours. 


a.  Etablir  le  systeme  d’equations  differentielles  regissant 
la  population  des  differents  noyaux. 

b.  Dans  le  passage  du  xenon  125  au  tellure  125,  peut-on 
appliquer  1’ approximation  de  l’etat  quasi  stationnaire 
(A.E.Q.S.)  a  1'iode  125  ?  Justifier  la  reponse. 

c.  Dans  le  passage  du  xenon  125  au  tellure  125,  peut-on 
appliquer  E approximation  de  l’etape  cinetiquement  deter- 
minante  (A.E.C.D.)  ?  Justifier  la  reponse. 

d.  On  dispose,  a  la  date  t  =  0,  d’un  echantillon  contenant 

125 

uniquement  une  quantite  Nq  de  S4Xe.  A  l’aide  d’ap- 

proximations  «  grossieres  »,  etablir  a  partir  de  quelle  date 
t  et  pour  quelle  duree  d  l’echantillon  renfermera  au  moins 
90  %  d’iode  125. 

(D’apres  Concours  Centrale  -  Supelec.) 


Utilisation  des  acquis 


Cinetique  des  reactions  complexes 


A  l’instant  origine,  la  concentration  en5  est  b,  les  concen¬ 
trations  en  M,  DC  et  DT  etant  nulles. 

On  a  done  l’ensemble  de  reactions,  toutes  d’ordre  1  : 


k\ 

B  — Af 


ky  C 

M^^DC 


M^DT 


1  •  Traduire  les  hypotheses  de  l’enonce,  puis  effectuer  un 
bilan  cinetique.  SOS 

2  •  II  est  possible,  sans  resoudre  le  systeme  d’ equations 
differentielles,  de  preciser  certaines  caracteristiques  du 
systeme. 

a.  Quelles  sont  les  limites  de  [ B ]  et  [M]  quand  t  tend  vers 
E  inf  ini  ? 

b.  Quelles  sont  les  valeurs  des  differentes  vitesses  de  for¬ 
mation  a  t  =  0  ? 

c.  Justifier  l’existence  d’un  extremum  pour  l’une  des 
concentrations.  SOS 


Epoxydations 

En  presence  d’un  catalyseur,  le  2,5-di-?ernobutyl-l,4-ben- 
zoquinone  B  reagit  sur  le  tertiobutylhydroperoxyde  pour 
donner  des  epoxydes.  Le  monoepoxyde  M  se  forme  tout 
d’abord  selon  : 

O  0 


Puis  Paction  du  peroxyde  tBuOOH  sur  A/  fournit  un  melange 
de  cis  et  de  trans  diepoxydes,  respectivement  note  DC  et  DT : 


O 

0 

tBu .. 

tBu., 

< 

0^1 

> 

tBu 

0 

0 

DC 

DT 

On  utilise  un  exces  d’hydroperoxyde,  si  bien  que  toutes 
les  reactions  apparaissent  comme  du  premier  ordre  par 
rapport  a  la  dicetone  correspondante,  B  ou  M.  Toutes  les 
reactions  sont  totales  et  se  deroulent  dans  un  systeme  homo¬ 
gene. 


d.  Former  le  quotient  V2c  /^2r  •  Montrer  que,  compte  tenu 
des  conditions  initiales,  il  en  resulte  une  relation  tres  simple 
entre  les  concentrations  [DC]  et  [DT],  En  deduire  les  valeurs 
limites  de  ces  deux  concentrations  quand  t  tend  vers  l’in- 
fini.  SOS 

e.  Utiliser  ces  renseignements  pour  tracer  qualitativement 
[B],  [M],  [DC]  et  [DT]  en  fonction  du  temps,  sachant  que 

Jj_  =  4,8  et  _  2,4. 

he  hr 

3  •  On  veut,  a  present,  etablir  les  expressions  de  [B],  [M], 
[DC]  et  [DT]  en  fonction  du  temps. 

a.  Resoudre  P equation  differentielle  (a),  portant  sur  [B](f). 

b.  Utiliser  le  resultat  pour  resoudre  l’equation  differen¬ 
tielle  (p),  portant  sur  [M](t).  SOS 

c.  En  deduire  les  solutions  des  equations  (%)  et  (<5)  portant 
sur  ]DC](t)  et  [DT](t).  SOS 

SOS  :  1  •  Ecrire  d’abord  T expression  et  la  loi  cinetique 
pour  v;,  V27  et  Exprimer  ensuite  les  vitesses  globales 
de  formation  de  chaque  constituant. 

2  •  c.  Etudier  le  signe  des  derivees  temporelles  des  diffe¬ 
rents  constituants. 

cl.  Montrer  que  les  vitesses  de  formation  de  DC  et  DT  sont 
proportionnelles  ;  integrer  entre  t  =  0  et  t  en  tenant 
compte  des  conditions  initiales. 

3  •  b.  Revoir,  si  necessaire,  la  technique  de  variation  de 
la  constante  permettant  la  resolution  de  ce  type  d’ equa¬ 
tion  differentielle  (par  exemple,  le  paragraphe  4.2.). 

c.  Utiliser  la  conservation  de  la  matiere  et  les  resultats  de 
la  question  2  •  d. 
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O  Etude  de  disintegrations 

Certains  isotopes  du  bismuth,  tel  210Bi  sont  radioactifs,  et 
participent  a  des  families  radioactives  ;  nous  nous  inte- 
resserons  a  la famille  : 

21()Bi - -  210Po - *  206Pb 

Dans  ces  reactions  naturelles,  toutes  deux  du  premier  ordre, 
la  periode  (ou  demi-vie  ou  temps  de  demi-reaction)  du  bis¬ 
muth  est  T\  =  5,02  jours  et  la  constante  de  vitesse  asso¬ 
ciate  est  notee  ;  la  periode  ou  demi-vie  du  polonium  est 
T2  =  138,4  jours  et  la  constante  de  vitesse  associee  Xi ;  le 
plomb  206Pb  est  stable. 

1  •  Preciser  les  transformations  qui  ont  lieu  au  cours  des 
deux  etapes.  On  pourra  faire  un  bilan  des  particules  ele- 
mentaires  en  precisant  leur  nature  et  leur  nombre.  Chaque 
reaction  n’implique  qu’un  seul  type  de  particule  elemen- 
taire  chargee.  SOS 

2  •  On  considere  un  echantillon  contenant  a  1' instant  t  = 
0,  une  quantite  (Vo(Bi)  d’atomes  de  bismuth  210Bi  et  une 
quantite  (Vq(Po)  d’atomes  de  2l0Po  et  une  quantite  (Vo(Pb) 
d’atomes  de  206Pb. 

a.  Exprimer,  les  quantites  de  chaque  element  a  1’  instant  t, 
soit  lV(Bi)(r),  lV(Po)(r)  et  N(Pb)(t)  en  fonction  du  temps  t, 
des  constantes  X\  et  A2  et  de  IVo(Bi),  (Vo(Po)  et  (Vo(Pb). 

b.  Pourquoi  ne  peut-on  avoir,  a  t  =  0,  IVo(Po)  =  0  et 
A^o(Pb)  =  0  ? 

c.  En  deduire  la  date  a  laquelle  la  quantite  de  210Po  est 
maximale  dans  l’hypothese  ou  :  IVo(Bi)  =  50  (Vo(Po). 
Exprimer  alors  le  rapport  (V(Po)  /  Nq(Po). 

d.  Tracer,  sur  un  meme  graphe,  Failure  des  courbes N(Bi)(t), 
N(Po)(t)  et  N(Pb)(t)  avec  les  donnees  de  la  question  2)  c) 
et  IVo(Pb)  =  0,5  IVo(Po). 

SOS  :  1  •  Chercher  le  numero  atomique  des  dijf events  ele¬ 
ments  ;  utiliser  la  conservation  du  nombre  de  nucleons  et 
de  la  charge. 

(D’apres  concours  Centrale,  Supelec.) 


Q  "  Lactonisation  de  I'acide 
4-hydroxybutanoique 

En  presence  d’acide  chlorhydrique,  l’acide  4-hydroxybu- 
tanoique  (note  B)  donne,  par  esterification  intramolecu- 
laire,  un  ester,  la  y-butyrolactone  (notee  L). 

La  reaction  d’esterification,  symbolisee  par  : 

h 


est  effectuee  en  milieu  aqueux,  en  presence  d’acide  chlor¬ 
hydrique  utilise  comme  catalyseur.  Soit  k\  la  constante  de 
la  vitesse  correspondant  a  l’esterification,  k_\  celle  cor- 
respondant  a  l’hydrolyse.  L’evolution  de  la  reaction  d’es¬ 
terification  est  suivie  par  spectrophotometrie,  seul  B 
absorbant  a  la  longueur  d’onde  utilisee. 

1  •  Rappeler  l’expression  de  la  loi  de  Beer-Lambert,  en 
donnant  la  signification  des  differents  termes.  SOS 
Les  resultats  de  l’etude  experimentale,  menee  a  25  °C, 
sont  rassembles  dans  le  tableau  suivant,  A,  designant  l’ab- 
sorbance  de  la  solution  a  1’ instant  de  date  t. 


t  (min) 

0 

23 

31 

50 

68 

73 

82 

100 

123 

160 

00 

At 

0,178 

0,155 

0,142 

0,130 

0,119 

0,113 

0,110 

0,098 

0,091 

0,079 

0,048 

2  •  Soit  b  =  [5]q  la  concentration  initiale  deB,  ( b  -  £yj  celle 
a  l’instant  de  date  t,  b<x,  =  [B]oo ,  la  concentration  de  B  obte- 
nue  quand  l’equilibre  est  atteint.  Utiliser  les  resultats  expe- 
rimentaux  pour  calculer  la  valeur  numerique  de  la  constante 
d’equilibre  de  la  reaction  :  K°  =  [L]od  /  [B]oo.  SOS 

3  •  a.  En  supposant  les  ordres  partiels  par  rapport  a  B  et 
L  egaux  a  1  et  1’ ordre  par  rapport  a  LLO  nul,  exprimer  la 
vitesse  v  de  disparition  de  l’acide  B  a  l’instant  de  date  t.  SOS 

b.  Quelle  est  la  valeur  de  cette  vitesse  au  bout  d’un  temps 
tres  long  ?  Deduire  de  ce  resultat  une  relation  entre  k\  et 
k_  1.  SOS 

4  •  a.  Integrer  l’equation  differentielle  etablie  precedem- 
ment  et  etablir  l’expression  de  [B](f).  SOS 

Montrer  que  l’on  obtient  ainsi  la  relation  : 

Af  —  A® 


lm 


:-(£  t 


B 


L  +  H20 


b.  Determiner  (k\  +  k_\ ).  Calculer  k\  et  k_\  a  25  °C.  SOS 

5  •  Sachant  que  k\  est  multipliee  par  1,5  quand  on  etudie 
la  reaction  a  35  °C,  calculer  l’energie  d’activation  de  la  reac¬ 
tion  d’esterification,  supposee  constante,  sur  l’intervalle 
de  temperature  25  -  35  °C.  SOS 

SOS  :  1  •  Revoir,  si  necessaire,  le  principe  de  la  spectro¬ 
photometrie  dans  1’ annexe  2. 

2  •  L' equilibre  est  atteint  au  bout  d’un  temps  infini. 
Exprimer  [L]oo  en  fonction  de  [B]q  et  de  [B]x,puis  utiliser 
la  loi  de  Beer-Lambert. 

s’ agitde  la  vitesse  globale  de  disparition  de  l’ acide 
B. 

b.  Traduire  lefait  qua  1’  equilibre,  la  composition  du  sys- 
teme  est  independante  du  temps. 

4  •  a.  Revoir,  si  necessaire,  la  technique  de  resolution  de 
ce  type  d’  equation  differentielle  (par  exemple,  le  para- 
graphe  3.2.  Utiliser  la  loi  de  Beer-Lambert. 


I  A  —  A  \ 

b.  Tracer  Ini  — - - —  ]  =f(t)  ou  effectuer  une  regression 

lineaire.  Utiliser  ensuite  la  relation  du  d. 

6  •  Utiliser  la  loi  d’  Arrhenius. 


Cinetique  des  reactions  complexes 


3  •  _ 4v _ 

(1  -  A  ,.v).(l  +B.x) 


=  C .dt s’integre  en 


In 


L+JLx.  )  =  C .  (A  +  B) .  t  +  Cte. 
1  -A.x  / 


f[i)  Decomposition  de  I'iodure 
d'hydrogene 

On  etudie  la  dissociation  de  I’iodure  d’hydrogene  a  665  K, 
temperature  a  laquelle  tous  les  corps  sont  gazeux.  Cette  reac¬ 
tion  d’equation  : 

2  HI  =  I2  +  H2 

conduit  a  un  etat  d’equilibre  chimique. 

La  reaction  directe,  de  dissociation  de  I’iodure  d’hydro¬ 
gene,  est  du  second  ordre  ainsi  que  la  reaction  inverse 
(ordre  1  par  rapport  a  chacun  des  corps  reagissant). 

On  appelle  k\  la  constante  de  vitesse  de  la  dissociation  et 
A2  la  constante  de  vitesse  de  la  synthese  (reaction  inverse). 
Au  depart  (temps  t  =  0),  on  introduit  une  quantite  iiq  d’io- 
dure  d'hydrogene  dans  un  recipient  vide  de  volume  V 
constant.  On  note  Co  la  concentration  initiale  en  iodure 
d’hydrogene  et  x  la  fraction  d’iodure  d’hydrogene  disso- 
cie. 

Pour  Co  =  44,6  mmol .  L  ,  on  determine,  a  differents  ins¬ 
tants,  les  valeurs  de  x  suivantes  : 


t  (min) 

60 

120 

240 

OO 

X 

0,028 

0,054 

0,098 

0,200 

1  •  Etablir  la  relation  existant  entre  Aq,  A2  etXoo .  On  notera 
K  le  rapport  Aq/A2  .  SOS 

2  •  Montrer  que  la  vitesse  de  la  reaction  peut  se  mettre  sous 
la  forme  : 

=C.(  1  -A.x).{  1  +B.x) 

At 

A,  B  et  C  sont  des  constantes  positives.  Calculer  la  valeur 
de  A  et  B  et  donner  l’expression  de  C  en  fonction  de  Aq  et 
c0.  SOS 

3  •  a.  Integrer  l’equation  differentielle.  SOS 

b.  A  l’aide  de  Lexpression  precedente  et  des  donnees  expe- 
rimentales,  determiner  la  valeur  de  la  constante  de  vitesse 
Aq.  SOS 


(D  "Absorption  et  elimination 
de  Tethanol 

Les  questions  1  et  2  sont  independantes. 

Dans  le  probleme  qui  suit,  on  s’interesse  aux  effets  de 
1’ absorption  d’alcool  (ethanol  CH3CH2OH)  par  l’homme. 
Par  souci  de  simplification,  on  adopte  les  conventions  arbi¬ 
trages  suivantes  : 

-  l’estomac  et  l’intestin  seront  consideres  comme  un 
ensemble  unique  denomme  «  estomac  »  de  volume  V\  egal 
au  volume  de  liquide  absorbe  et  constant  pour  une  expe¬ 
rience  donnee ; 

-  le  sang  et  les  autres  liquides  contenus  dans  le  corps  seront 
consideres  comme  un  ensemble  unique  denomme  «  sang  », 
de  volume  V2  =  40  L,  le  meme  pour  toutes  les  experiences. 
Le  phenomene  peut  alors  se  decomposer  en  trois  etapes  . 

•  Etape  1  :  Un  homme  boit  de  l’alcool ;  on  admet  que  [’in¬ 
troduction  du  liquide  dans  1’estomac  est  instantanee  et  que 
la  concentration  y  est  uniforme. 

•  Etape  2  :  L’estomac  laisse  passer  selectivement  l’alcool 
dans  le  sang.  Bien  que  purement  physique,  ce  processus 
peut  se  representer  par  une  loi  du  meme  type  que  celles  de 
la  cinetique  chimique.  D’ autre  part,  la  concentration  de 
l’alcool  dans  le  sang  est  constamment  uniforme. 

•  Etape  3  :  Les  enzymes  (catalyseurs  biologiques)  presents 
dans  le  sang  permettent  l’oxydation  de  l’alcool. 

On  se  propose  tout  d’abord  d’etudier  les  etapes  2  et  3  sepa- 
rement. 

1  •  Passage  de  l’alcool  a  travers  la  paroi  stomacale 
Un  individu  boit  250  mL  d’un  liquide  contenant  1  mole 
d’alcool.  Celui-ci  passe  lentement  dans  le  sang  selon  le 
processus  : 

ch3ch2oh  estomac  —  CH3CH2OH  sang 

k  d 

schematise  par  :  A - -  B 

Les  donnees  regroupees  dans  le  tableau  I  presentent 
(a  -x),  concentration  de  l’alcool  dans  l’estomac  au  cours 
du  temps. 


4  •  En  deduire  la  valeur  de  la  constante  de  vitesse  A2. 

(D’apres  Concours  Centrale,  Supelec.) 

SOS  :  1  •  Relier  x  a  T avancement.  Au  bout  d’un  temps 
infini,  le  systeme  a  atteint  Tequilibre  chimique. 

2  •  Relier  la  vitesse  de  la  reaction  a  dxldt.puis  aux  vitesses 
des  reactions  directe  et  inverse. 


Tableau  I 


(a-x)  (mol.L  x) 

4,0 

3,0 

2,5 

1,6 

0,2 

0,1 

t  (min) 

0 

1,73 

2,80 

5,50 

18,0 

22,0 

a.  Definir  la  vitesse  volumique  de  disparition  de 
l’alcool  dans  l’estomac. 


I 
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b.  Determiner  l’ordre  de  cette  disparition  et  la  valeur  de 
la  constante  (avec  son  unite).  SOS 

c.  Calculer  la  concentration  y  de  l’alcool  dans  le  sang  au 
temps  t=  18  min  en  supposant  que  l’oxydation  de  l’alcool 
ne  se  produit  pas.  SOS 

d.  Donner  la  relation  existant  entre  la  vitesse  de  dispari¬ 
tion  de  l’alcool  dans  l’estomac  vj,  sa  vitesse  d’apparition 
dans  le  sang  va,  et  les  volumes  V\  et  V2.  SOS 

2  •  Oxydation  de  l’alcool  dans  le  sang 

On  injecte  directement  une  certaine  quantite  d’alcool  dans 
le  sang  et  on  en  determine  la  concentration  en  fonction  du 
temps.  On  supposera,  comme  pour  l’absorption,  que  l’in- 
jection  est  instantanee  et  que  la  concentration  reste  uni¬ 
forme.  L’alcool  subit  une  oxydation  dans  le  sang  selon  le 
processus  : 

CH3CH2OH  sang  —  CH3COOH  sang 

A'ox 

schematise  par  :  B - -  C 

Les  donnees  experimentales  sont  presentees  dans  le 
tableau  II. 

Tableau  II 


y  (mmol.L  1) 

50,0 

41,3 

32,6 

23,9 

15,2 

6,5 

0,000 

1(h) 

0 

2,00 

4,0 

6,0 

8,0 

10,0 

12,0 

a.  Definir  la  vitesse  voxd’ oxydation  del’alcooldans  le  sang. 

b.  Tracer  lacourbe  y(t)  et  en  deduire  l’ordre  de  la  reaction 
d’oxydation.  Determiner  la  valeur  de  la  constante  de  vitesse 
kox.  Echelle  :  1  cm  pour  1  h  ;  1  cm  pour  5  mmol .  L_1. 

3  •  Probleme  de  l’automobiliste 

Depuis  le  15  aout  1995,  un  automobiliste  ne  peut  conduire 
que  si  la  teneur  en  alcool  de  son  sang  est  inferieure  a 
10,9  mmol .  L-1,  soit  0,5  g .  L~  .  On  est  done  amene  a  etudier 
le  phenomene  absorption-oxydation  de  1’ alcool  dans  son 
ensemble.  Pour  cela,  on  fera  une  hypothese  supplementaire  : 
les  lois  de  vitesse  etudiees  separement  restent  verifiees. 

A  -^~B  C 

Soit  v  la  vitesse  globale  d’apparition  de  l’alcool  dans  le 
sang  :  v  =  dy/d t. 

a.  Exprimer  v  en  fonction  de  la  concentration  de  l’alcool 
dans  l’estomac  (a  -x)  au  temps  t,  des  constantes  k ^  et  kox 
et  en  tenant  compte  de  la  dilution  dans  le  sang.  Integrer 
cette  expression  pour  obteniry  =  fit). 

b.  Un  conducteur  absorbe  600  mL  de  liquide  contenant 
1,2  mole  d’alcool.  Determiner  l’instant  oil  la  concentra¬ 
tion  de  l’alcool  est  maximale  dans  le  sang,  calculer  cette 
concentration  et  tracer  la  courbe  y  =f(t) .  SOS 

c.  En  deduire  la  duree  au  bout  de  laquelle  le  conducteur 
pourra  reprendre  la  route.  SOS 


SOS  ;  1  •  b.  Tester  les  ordres  simples.  Relier  I’avance- 
ment  au  temps  grace  a  T  indication  de  I’ordre  de  la  reac¬ 
tion. 

c.  d.  Utilise r,  comme  intermediaire  de  calcul,  la  quantite 
de  matiere  afin  de  tenir  compte  de  la  difference  de  volume 
des  deux  compartments. 

2  •  b.  Noter  la  variation  reguliere  de  y(t). 

3  •  b.  Utilise r  la  me  me  unite  de  temps  pour  les  deux  phe- 
nomenes.  Utiliser  la  condition  mathematique  d’  existence 
d'un  extremum. 

c.  Utiliser  une  resolution  graphique  ou  utiliser  le  gra- 
phique  pour  simplifier  T equation. 


Controles  cinetique 
et  thermodynamique 

Le  o-bromochlorobenzene  s’isomerise  en  p-bromochlo- 
robenzene  et  en  m-bromochlorobenzene  en  presence  de 
ALBrg  et  d’eau  a  30  °C. 


ortho  0 


para  p 


meta  m 


La  figure  ci-dessous  donne  les  pourcentages  en  derives 
ortho,  meta  et  para  en  fonction  du  temps. 


Pour  interpreter  Failure  des  courbes 
precedentes,  on  admet  le  schema 
cinetique  ci-contre.  Les  constantes 
de  vitesse  indiquees  correspondent 
a l’ordre  1. 

1  •  Ecrire  les  equations  differentielles  regissant  les  concen¬ 
trations  des  isomeres  o,  p  et  m  en  fonction  du  temps.  On 
notera  respectivement  les  concentrations  des  isomeres  o, 
p  et  m  a  F  instant  t  =  0  et  a  F  instant  t  de  la  maniere  sui- 
vante  :  [o]0  ,  [p]o  et  [m]0  ,  [0]  ,  \p]  et  [m]. 


2  •  Determiner,  tout  d’abord,  l’expression  en  fonction  du 
temps  de  la  concentration  [o]  de  1‘isomere  ortho. 


3  •  a.  Montrer  que  l’equation  differentielle  portant  sur 
[m]{t)  peut  etre  ecrite  uniquement  en  fonction  de  [m](t)  et 
[o](f)  et  que  celle  qui  porte  sur  [p]{t)  peut  etre  ecrite  uni¬ 
quement  en  fonction  de  [p](f)  et  [o](t).  SOS 

b.  En  utilisant  l’expression  de  [o]  en  fonction  du  temps, 
integrer  les  deux  equations  differentielles  en  [/«]  et  [p]  en 
fonction  du  temps.  SOS 


c.  Montrer  que  [m\  peut  se  mettre  sous  la  forme  : 


"pm 


[m]  . 

MO  kpm  +  kmp 

b  _  b 

_ K om  "pm _ 

k0m  +  kop  —  kpm  —  kmp 


.  [  1  CXp(  (kpm  +  kmp)  •  0] 

•  [^xp(— 1 (kpm  +  kmp)  •  t)  —  CXp  (—(kom  +  k0p) .  t)] 


\m] 

4  •  a.  Determiner  le  rapport  - — -  au  debut  de  la  reaction. 
SOS  [/,] 

•  \wi\ 

b.  Determiner  le  rapport  - — -  au  debut  et  a  la  fin  de  la 
reaction.  SOS  ^ 


c.  Quel  produit  peut-on  appeler  le  produit  cinetique  ?  Quel 
est  le  produit  majoritaire  du  point  de  vue  thermodyna- 
mique  ? 

5  •  Donner  le  principe  de  la  determination  graphique  des 

rapports  ^SL  et  . 

k-op  kpm 

6  •  Le  schema  cinetique  propose  est-il  en  accord  total  avec 
les  courbes  experimentales  ?  Discuter.  SOS 


SOS  :  3  •  a.  Utiliser  la  conservation  de  la  matiere 
b.  Utiliser  la  methode  de  variation  de  la  const  ante  presentee 
dans  le  cours. 

4  •  a.  Calculer  la  valeur  des  rapports  -L  ej  J£J_  pour 

Mo  Mo 

t  ~  0  grace  a  laformule  :  exp(-x)  ~  l-x pour  xvoisin  de  0. 
6  •  Quelle  devrait  etre,  d'apres  ce  schema  cinetique,  la 
composition  du  systeme  dans  l’ etat  final  ? 


©  "Etude  de  deux  reactions 
successives  d'ordre  2 

Soit  le  schema  cinetique  : 

(1)  2 A-^X  puis  (2)  X+B-^2C 


Cinetique  des  reactions  complexes 


Toutes  les  reactions  sont  totales  :  (1)  est  du  second  ordre 
par  rapport  a  A  et  (2)  est  du  premier  ordre  par  rapport  aX 
et  B.  Les  concentrations  initiales  en  X  et  C  sont  nulles. 
[A](0)  et  [B](0)  sont  notees  a  et  b. 


1  •  Effectuer  un  bilan  de  matiere.  Traduire  les  donnees  de 
Tenoned,  puis  effectuer  un  bilan  cinetique. 

2  •  II  est  possible,  sans  resoudre  le  systeme  d’ equations 
differentielles,  de  preciser  certaines  caracteristiques  du 
systeme. 

a.  Quelles  sont  les  limites  de  [A],  [X],  [5]  et  [C]  quand  t 
tend  vers  l’infini  ?  Montrer  qu’il  faut  distinguer  trois  cas 

selon  la  valeur  du  rapport  . 

b.  Quelles  sont  les  valeurs  des  differentes  vitesses  de 
formation  a  t  =  0  ? 

c.  Justifier  l’existence  d’un  extremum  pour  1'une  des 
concentrations. 


On  etudie  desormais  le  systeme  caracterise  par  la  com¬ 
position  initiate  et  les  constantes  de  vitesse  suivantes. 
a  =  4  mol .  L~*  ;  b  =  3  mol .  L_1  ; 
k\  =  1  mol-1 .  L .  min-1  ;  ki  =  40  moD1 .  L .  min-1. 

3  •  Utiliser  ces  donnees  pour  tracer  qualitativement  [A], 
[5],  [X]  et  [C]  en  fonction  du  temps. 

L’espece  [X]  est  -elle  un  intermediate  reactionnel  ? 

4  •  Comparer  les  echelles  de  temps  caracteristiques  de  ces 
deux  reactions.  Peut-on  envisager  d’appliquer  une  approxi¬ 
mation  classique  a  l’etude  du  systeme  ?  Justifier  lareponse. 

5  •  a.  A  quelle  condition  portant  sur  les  vitesses  des  consti- 
tuants  A  et  C  peut-on  appliquer  L  approximation  des  etats 
quasi  stationnaires  a  1’especeX  ? 

b.  Montrer  qu’un  tel  etat,  s’il  existe,  ne  peut  s’etablir 
qu'apres  une  certaine  duree. 

c.  On  cherche  a  determiner  les  conditions  permettant  a  un 
tel  etat  de  s’etablir  durablement  dans  le  systeme  etudie. 
Peut-on  utiliser  une  condition  portant  uniquement  sur  les 
constantes  de  vitesse  ? 

d.  L’utilisation  du  logiciel  Maple  a  permis  de  tracer  une 
certain  nombre  de  graphiques  decrivant  1’evolution  tem- 
porelle  du  systeme.  A  partir  de  ces  graphiques,  page  sui- 
vante,  verifier  si  l’utilisation  des  approximations  est 
justifiee.  SOS 

SOS  :  Utiliser  la  composition  initiale  et  la  stcechiometrie 
des  reactions  pour  identifier  les  courbes  du  document  (a). 
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Exercices 


Evolutions  des  concentrations  [A](f),  [X](0,  [6](0  et  [C](i) 
enfonction  du  temps. 


Exercices  en  relation 
avec  les  travaux  pratiques 


©  *  "Methode  de  relaxation 

Dans  le  but  d’etudier  la  cinetique  de  reactions  equilibrees, 
on  impose  une  perturbation  a  un  systeme  physico-chi- 
mique  et  on  etudie  1’evolution  de  ce  systeme  vers  l’equi- 
libre.  Cette  methode  permet  de  mesurer  les  constantes  de 
vitesse  de  reactions  extremement  rapides. 

On  considere  l’equilibre  de  formation,  en  solution  aqueuse, 
d’un  complexe  colore  entre  l’ion  Ni2+  et  l’anion  L~  selon 
1’ equation  :  Ni2+  +  L~  =  NiL+ 

La  formation  de  NiL+  est  d’ordre  1  par  rapport  a  chacun 
des  deux  reactifs  (constante  de  vitesse  A;)  ;  la  reaction 
inverse  est  d’ordre  1  en  NiL+  (constante  de  vitesse  A_i). 


Evolution  de  la  concentration  [X](f)  en  debut  de  reaction. 


(c) 


Evolutions  des  vitesses  des  etapes  (1)  (en  noir),  (2)  (en 
bleu )  etde  la  vitesse  de  formation  de  l’  intermediaire  X  (en 
pointille  bleu). 


1  •  On  se  place  a  l’equilibre  chimique  (temperature  T), 
les  concentrations  sont  alors  C1^  ,  Cf,  C'^iL-  Quelle  est 
la  relation  entre  ces  concentrations  et  les  constantes  de 
vitesse  dans  ces  conditions,  A'1]  et  A_1_i  ? 

2  •  On  impose  brusquement  a  la  solution  une  petite  varia¬ 
tion  de  temperature,  ce  qui  entraine  une  petite  variation  8 K 
de  la  constante  d’equilibre.  Les  constantes  de  vitesse  sont 
alors  k\  et  k_\.  Le  systeme  precedent,  se  trouvant  alors  hors 
d’equilibre,  va  evoluer  vers  les  nouvelles  concentrations 
d’equilibre  CfNi ,  CfL,  CfNii. 

a.  On  pose  :  8°C  =  C^l  -  CfNiL 

8 C(t)  =  8Cnll(0  =  Cffn(t)  -  CfNii 
8Cni(0  et  8 Ci(t)  sont  definis  de  faijon  analogue.  Quelle 
relation  existe-t-il  entre  ces  trois  quantites  ?  SOS 

b.  Exprimer  la  vitesse  de  formation  de  NiL+  en  fonction 
des  concentrations  d’equilibre  et  de  SC(t). 

c.  La  perturbation  etant  faible,  on  neglige,  dans  la  relation 
precedente,  les  termes  du  deuxieme  ordre.  Montrer  que 
8C(t)  peut  s’ecrire  :  8C(t)  =  <5°C.  exp(-  t/t^f) 

ou  est  le  temps  de  relaxation  du  systeme.  SOS 
Exprimer  en  fonction  de  k\  et  k^\  et  des  concentrations 
d’equilibre  Cf. 

d.  Proposer  une  methode  experimentale  permettant  de 
suivre  une  telle  reaction. 

3  •  Les  solutions  etudiees  sont  preparees  par  dissolution 
de  0,10  mmol  de  NaL  (sel  de  sodium  du  murexide)  et  n 
mmole  de  NiCL  par  litre  d’eau.  En  perturbant  l’equilibre 
par  un  saut  de  temperature,  on  mesure,  pour  differentes 
valeurs  de  n,  les  temps  de  relaxation  suivants  : 


n 

5 

4 

3 

2 

1 

tR  (S) 

0,20 

0,24 

0,30 

0,45 

0,75 

a.  Quel  est  l’interet  d’ avoir  mis  l’un  des  reactifs  en  exces  ? 

b.  Deduire  de  ces  resultats  les  valeurs  des  constantes  de 
vitesse  Aq  et  A_q. 

4  •  Pour  que  ce  type  de  mesure  ait  un  sens,  quelles  condi¬ 
tions  doit  remplir  la  perturbation  (de  temperatures,  pres- 
sion  ou  concentration)  imposee  au  systeme  ? 

Discuter  les  methodes  experimentales  permettant  de  rea- 
liser  le  mieux  possible  ces  conditions. 

(D’apres  Concours  E.N.S.) 

SOS  :  2  •  b.  Faire  un  tableau  d’ avancement. 

c.  Utilise r  la  relation  entre  les  concentrations  a  V equi- 
libre.  «  negliger  les  termes  du  deuxieme  ordre  »  signifie 
«  negliger  les  termes  en  (8 C )2  devant  les  termes  en  (8C)  ». 


©  Isomerisation  photochimique 
de  I'azobenzene 

L’ azobenzene  CgHs-N^N-CgHs  existe  sous  forme  de 
deux  stereoisomeres  appeles  cis  et  trans,  et  notes  C  et  T. 

1  •  En  solution  dans  le  cyclohexane,  on  observe  une  iso¬ 
merisation  thermique. 

C - ►  T 

Cette  reaction  est  lente,  non  renversable,  d’ordre  1  et  de 
constante  de  vitesse  volumique  k  a  la  temperature  ordinaire. 
k  =  7,00. 10~6  s-1 

a.  Etablir  la  relation  x  =f( t)  donnant  la  concentration  x  de 
Fazobenzene  cis  C  en  fonction  du  temps  t. 

b.  Calculer  le  temps  au  bout  duquel  1  %  de  C  a  disparu. 

2  •  On  s’interesse  maintenant  a  l’isomerisation  photochi¬ 
mique  de  E  azobenzene  trans  T  en  solution  dans  le  cyclo¬ 
hexane,  en  negligeant  l’isomerisation  thermique  en  sens 
inverse  vue  a  la  question  precedente.  Sous  irradiation  lumi- 
neuse  constante,  monochromatique,  de  longueur  d’onde  A 
=  313  nm  ,  on  observe  une  isomerisation  photochimique 
reversible  selon  le  mecanisme  : 

k\ 

T - -  C  constante  de  vitesse  volumique  Aq 

C - *•  T  constante  de  vitesse  volumique  Aq 

Les  constantes  de  vitesse  (exprimees  en  s_1)  tiennent 
compte  du  flux  lumineux  incident.  On  suit  la  disparition 
de  Fazobenzene  de  T  par  mesure  de  l’absorbance  A,  a  la 
longueur  d’onde  A  =  334  nm  pour  laquelle  Fabsorption  de 
C  est  quasi  negligeable.  L’irradiation  et  l’analyse  sont 
effectuees  dans  la  meme  cellule  en  quartz,  de  trajet  optique 
d  =  1  cm. 


Cinetique  des  reactions  complexes 


t(s) 

0 

15 

30 

60 

90 

120 

150  ' 

A 

0,765 

0,695 

0,625 

0,517 

0,432 

0,367 

0,317 

a.  Rappeler  la  definition  de  Fabsorbance  A  et  la  loi  de 
Beer-Lambert. 

b.  Calculer  la  concentration  initiale  yo  de  T  sachant  que 
Ao,  absorbance  initiale  est  egale  a  0,765. 

c.  Donner  l’expression  de  la  concentration  x  de  C  en  fonc¬ 
tion  du  temps  t,  de  Aq,  Aq  etyo- 

d.  Au  bout  d’un  temps  assez  long  (theoriquement  infini), 
il  s’etablit  un  regime  photostationnaire  contenant  82  %  de 
C  et  18  %  de  T.  En  deduire  le  rapport  des  constantes  de 
vitesse  Aq/Aq.  SOS 

e.  Donner  Fexpression  de  Aq  en  fonction  de  t,  Aq/Aq  et  AIAq. 
En  deduire  les  valeurs  numeriques  de  Aq  et  Aq  en  s' 1 .  SOS 

3  •  Les  constantes  Aq  et  Aq  dependant  du  flux  lumineux, 
on  prefere  caracteriser  Fisomerisation  dans  le  sens  T  — >  C 
par  le  rendement  quantique  initial  d’isomerisation  note 

(pr^Ci  defini  par  le  rapport : 

_  nombre  de  molecules  de  T  disparues  par  seconde 
nombre  de  photons  absorbes  par  T  par  seconde 

a.  Calculer  la  vitesse  initiale  de  disparition  de  T  (exprimee 
en  molecule  par  seconde)  sachant  que  le  volume  de  la  cel¬ 
lule  d’irradiation  est  de  2,8  cm3. 

b.  La  cellule  recevant  un  flux  photonique  incident  <Z>o  egal 
a  5,40. 10 15  photons .  s_1,  en  deduire  la  valeur  du  rende¬ 
ment  quantique  initial  d’isomerisation  cpr^c- 


Donnees  : 

Coefficient  d’absorption  e  a  la  longueur  d’onde  A  de 
Fazobenzene  trans  en  solution  dans  le  cyclohexane  : 


A  (nm) 

313 

334 

£(L.mol-1.cm-1) 

21  540 

16  630 

SOS  .  2  •  d.  <•<  stationnaire  »  signifie  independant  du  temps. 
e.  Exprimer  y(t)  en  fonction  dek\.  ki  et  yo,  puis  relief  y(t) 
etA(t).  Linearise r  la  relation  obtenue  et  exploiter  le  tableau 
de  valeur. 


©  Retour  du  bleu 

1  •  Quand  on  ajoute  de  l’eau  iodee  dans  une  solution  de 
thiosulfate  de  potassium,  on  observe  la  disparition  quasi 
instantanee  de  la  coloration  brune  de  l’eau  iodee.  Interpreter 
cette  observation  et  ecrire  l’equation  de  la  reaction  entre 
les  ions  thiosulfate  et  l’eau  iodee. 
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Exercices 


2  •  Quand  on  melange  une  solution  d’iodure  de  potassium 
et  une  solution  acidifiee  d’eau  oxygenee,  on  observe  la 
coloration  progressive  du  melange.  Interpreter  cette  obser¬ 
vation  et  ecrire  l’equation  de  la  reaction  entre  les  ions 
iodure  et  l’eau  oxygenee. 

3  •  Dans  un  becher,  on  introduit  successivement  500  mL 
d’une  solution  acide  qui  maintient  [H+]  constant,  puis 
10,0  mL  de  solution  d’iodure  de  potassium  a  1,0  mol.  L-1, 
2,0  mL  de  thiosulfate  de  sodium  a  1,0  mol .  L_1  et  un  peu 
d’amidon.  En  presence  d’amidon,  les  solutions  de  diiode 
prennent  une  coloration  bleu-violet  qui  permet  de  deceler 
de  tres  faibles  concentrations  en  I2. 

A  l’instant  origine,  on  ajoute  1,0  mL  d’eau  oxygenee  a 
9,88  mol.  L-1 ;  a  l’instant  de  date  t\=  86  s  apparait  la  colo¬ 
ration  bleue  du  diiode  en  presence  d’amidon. 

a.  Calculer  la  composition  initiale  du  systeme.  Quelle  est 
l’etape  cinetiquement  determinante  de  1’evolution  du  sys¬ 
teme  ? 

b.  Peut-on  appliquer  l’A.E.Q.S.  a  la  concentration  en  I2  ? 
Preciser  la  periode  de  validite  de  cette  approximation. 

c.  Expliquer  l’apparition  tardive  de  la  couleur  bleue. 
Comment  la  coloration  de  la  solution  evolue-t-elle  ?  SOS 


d.  Representer  qualitativement  les  concentrations  des  dif- 
ferentes  especes  en  fonction  du  temps. 

4  •  On  repete  l’experience,  mais  au  moment  a  l’instant  de 
date  1 1=  86  s  ou  apparait  la  coloration  bleue,  on  ajoute  a 
nouveau  2,0  mL  de  thiosulfate  ;  la  coloration  bleue  dis- 
parait,  puis  reapparait  a  l’instant  de  date  t2=  183  s.  On 
ajoute  a  nouveau  2,0  mL  de  solution  de  thiosulfate,  ce  qui 
permet  de  dresser  le  tableau  de  mesures  suivant : 


t(s) 

86 

183 

293 

419 

570 

755 

996 

1  341 

1  955 

Quelle  particularity  presente  la  concentration  en  ions  iodure 
au  cours  du  temps  ?  Montrer  que  ces  donnees  permettent 
de  determiner  l'ordre  partiel  de  la  reaction  par  rapport  a 
l’eau  oxygenee.  SOS 

5  •  Verifier,  par  une  methode  graphique  que  Ton  justi- 
fiera,  que  cet  ordre  partiel  est  1 . 

Donnees  : 

Couples  redox  :  H202/H20;  I2  /  2  T ;  S4062'/ S2032^. 

SOS  :  3  •  a.  b.  Utiliser  les  observations  experimentales 
des  premieres  questions. 

4  •  Considerer  que  I’ajout  de  thiosulfate  a  lieu  de  maniere 
quasi  instantanee. 


Mecanismes 
reactionnels  en 


cinetique  homogene 


•  Savoir  distinguer  les  aspects 
macroscopiques  et  moleculaires 
de  la  transformation  d’un  systeme. 

•  Savoir  caracteriser  un  processus 
elementaire,  definir  l’etat  de  tran¬ 
sition  correspondant  et  exprimer 
la  loi  cinetique  qui  en  decoule. 

•  Connaitre  l’existence  d’inter- 
mediaires  reactionnels. 

•  Connaitre  les  conditions  de  vali- 


INTRODUCTION^ 


J~^\  ans  les  cbapitres precedents,  nous  avons  appris  a  carac- 
teriser  revolution  temporelle  des  systemes  chimiques, 
puis  nous  avons  determine  les  differents  facteurs  qui  agis- 
sent  sur  elle. 


dite  de  l’approximation  de  l’etat 
quasi  stationnaire  pour  ces  inter¬ 
mediates.  Savoir  utiliser  cette 
approximation  pour  etablir  la  loi 
de  vitesse  d’une  reaction. 

•  Savoir  reconnaitre  l’etape  cine- 
tiquement  determinante  d’un 
mecanisme. 

•  Connaitre  les  etapes  caracteris- 
tiques  d’une  reaction  en  chaine  ; 
savoir  distinguer  une  reaction 
en  chaine  et  une  reaction  par 
stades. 


•  Vitesse  et  ordre  d’une  reaction 
chimique. 

•  Representation  de  Lewis  de  la 
structure  des  atomes  et  des  mole¬ 
cules. 

•  Energie  potentielle  ( cf.  Term.  S). 

•  Notion  d’etape  cinetiquement 
determinante  d’un  mecanisme. 

•  Approximation  de  l’etat  quasi 
stationnaire. 


Nous  allons  a  present plonger  dans  I’infiniment petit  ou, 
au  milieu  du  grouillement  des  atomes,  des  molecules  ou 
des  ions,  nous  tenterons  de  comprendre  comment,  a  par- 
tir  de  myriades  d’evenements  moleculaires,  emerge  petit 
a  petit  la  transformation  chimique  macroscopique. 

Nous  nous  interesserons particulierement  aux  reactions  se 
deroulant  en  phase  homogene  gazeuse  car,  outre  leur  inte- 
ret  industriel  ( combustion ),  elles  jouent  un  role  funda¬ 
mental  en  Ecologie  et  en  Cosmologie. 

I  La  composition  de  I’atmosphere  terrestre  depend  de 
la  stabilite  de  ses  constituants principaux  (Oj  et  N2A 
mais  aussi  de  la  cinetique  devolution  de  nombreuses  especes 
secondaires  comme  03^N0...  L’ analyse  des  problemes 
ecologiques  (trou  de  la  couche  d’ozone,  smog  photochi- 
mique  dans  les  metropoles  envahies  par  I’automobile,  ...) 
necessitent  encore  de  nombreuses  etudes  cinetiques. 

I  La  cinetique  de  formation  des  nombreuses  especes  mises 
en  evidence  dans  les  nuages  interstellaires  interesse  les  astro- 
physiciens  qui pensent  ainsi progresser  dans  leur  connais- 
sance  de  la  formation  des  etoiles,  et  les  biochimistes  qui 
esperent  ainsi  mieux  comprendre  comment  se  sontformees 
les  molecules  du  vivant. 


1 
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Mecanismes  reactionnels  en  cinetique  homogene 


P  Transformation  macroscopique 
et  actes  elementaires 

1.1  •  Equation  et  mecanisme  d'une  reaction 

L’ equation  d’une  transformation  chimique  en  donne  une  description  macro¬ 
scopique  :  elle  indique  les  produits  obtenus  a  partir  des  reactifs,  dans  des  condi¬ 
tions  experimentales  donnees.  En  outre,  elle  traduit  le  principe  de  la  conservation 
des  elements  chimiques  et  rend  possible  l’etablissement  de  bilans  de  quantites 
de  matiere,  puis  de  bilans  massiques  ou  volumiques.  En  revanche,  elle  ne  nous 
renseigne  pas  sur  la  duree  necessaire  pour  obtenir  ces  produits. 

L’idee  qu’une  rencontre  est  necessaire  entre  les  molecules  ou  les  ions  des  especes 
reagissantes  nous  a  permis  d’interpreter  certains  facteurs  cinetiques.  Utilisons-la 
a  nouveau. 

Considerons,  par  exemple,  Taction  des  ions  permanganate  sur  l’acide  ethane- 
dio'ique  (ou  acide  oxalique)  dont  l’equation  est : 

2  MnC>4  +  6  H30+  +  5  H2C204  =  2  Mn2+ +  14  H20  +  10  C02 

Si  l’equationrepresentait  le  deroulement  de  la  reaction  a  l’echelle  moleculaire, 
celui-ci  mettrait  en  jeu  la  rencontre  simultanee  de  treize  ions  et  molecules  ! 
Cet  evenement,  s’il  n’est  pas  impossible,  est  neanmoins  infiniment  peu  pro¬ 
bable. 

Si  la  reaction  etait  tributaire  d’evenements  aussi  peu  probables,  son  deroule¬ 
ment  serait  d’une  duree  quasiment  infinie.  II  est  done  clair  que  notre  hypothese 
est  invraisembable  :  F  equation  consideree  ne  peut  pas  representer  le  deroule¬ 
ment  de  la  reaction  a  Fechelle  moleculaire.  Ce  fait  est  quasi  general. 


En  general,  l’equation  d’une  reaction  chimique  ne  represente  pas  le 
deroulement  de  cette  reaction  a  l’echelle  moleculaire. 


Les  transformations  qui  se  deroulent  reellement  a  l’echelle  moleculaire  sont 
appelees  actes  (ou  processus)  elementaires. 


On  appelle  acte  (ou  processus,  ou  reaction)  elementaire,  une  reaction 
se  deroulant  au  niveau  moleculaire  en  une  seule  etape,  e’est-a-dire  sans 
formation  d’especes  chimiques  intermediaires. 


© 


<  > 

(*)  Une  reaction  est  dite  renversable  si 
la  reaction  opposee  peut  etre  realisee 
dans  les  memes  conditions  experimen¬ 
tales.  La  coexistence  de  deux  reactions 
opposees  conduit  a  un  etat  d’equilibre 
chimique. 

Exemple  :  La  reaction  d’esterification 
est  une  reaction  renversable  car  sa  reac¬ 
tion  opposee,  Fhydrolyse  des  esters,  se 
deroule  simultanement : 

RCOOH  +  R'  OH  =  RCOOR'  +  H^O 

v  _  _  V 


La  transformation  chimique  macroscopique  resulte,  en  general,  de  plusieurs 
types  d’actes  elementaires  :  des  reactions,  successives  ou  paralleles,  renver- 
sables^'  ’  ou  non  renversables,  participent  a  cette  transformation. 


Etablir  le  mecanisme  reactionnel  correspondant  a  une  reaction  consiste 
a  determiner  les  principaux  processus  elementaires  responsables  de  la 
transformation  macroscopique. 


Apres  avoir  precise  les  caracteristiques  d’un  processus  elementaire,  nous  mon- 
trerons  comment  on  etablit  un  mecanisme  reactionnel,  puis  comment  on  obtient 
la  loi  cinetique  macroscopique  correspondante. 
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1.2  •  Molecularite  d'un  processus  elementaire 

Definition 

On  appelle  molecularite  tl’un  processus  elementaire,  le  nombre  d’enti- 
tes  participant,  en  tant  que  reactifs,  a  ce  processus. 


Le  deroulement  de  la  reaction  ne  peut  etre  assure  que  grace  a  des  evenements 
donl  la  probabilite  est  suffisante.  Or,  la  probabilite  d’une  rencontre  simultanee 
est  d’autant  plus  grande  que  le  nombre  de  participants  est  faible.  Les  rencontres 
les  plus  probables  sont  done  les  rencontres  entre  deux  entites,  rencontres  que 
nous  appellerons  chocs  bimoleculaires.  Les  chocs  trimoleculaires,  bien  que 
plus  rares,  jouent  un  role  dans  le  deroulement  de  certaines  reactions.  A  partir 
de  quatre  entites,  la  probabilite  de  rencontre  simultanee  est  si  faible  qu'il  est 
inutile  de  prendre  en  compte  ces  evenements  pour  interpreter  la  reaction. 

II  peut  arriver  qu’un  processus  elementaire  ne  mette  en  jeu  qu’une  seule  entite  : 
un  tel  acte  est  dit  monoinoleculaire. 


La  molecularite  d’un  processus  elementaire  est  toujours  faible  : 
le  plus  souvent  2,  parfois  1,  plus  rarement  3. 


1.3  •  Nombres  stoechiometriques 
d'un  processus  elementaire 


(*)  Au  niveau  moleculaire  :  la  nota¬ 
tion  1/2  C>2  n’a  pas  de  sens  car  la  mole¬ 
cule  monoatomique  O  n’est  pas  la  moitie 
de  la  molecule  diatomique  CL. 

Au  niveau  niacroscopique  :  la  nota¬ 
tion  1/2  O2  est  pertinente  et  designe 
une  demi-mole  de  molecules  de  dioxy- 
gene  02. 

V  _  J 


Les  nombres  stoechiometriques  d’une  equation  ne  sont  determines  qu’a  un  fac- 
teur  multiplicatif  pres.  Ainsi,  les  equations  suivantes  : 

2  NO  +  02  =2  N02 
8  NO  +  4  02  =  8  N02 
NO  +  1/2  02  =  N02 

representent  la  meme  transformation  macroscopique. 

Pour  un  processus  elementaire,  en  revanche,  les  nombres  stoechiometriques 
sont  intangibles  ;  les  equations  : 

2  NO  +  02  =  2  N02  et  4  NO  +  2  02  =  4  N02 
correspondent  a  des  processus  elementaires  differents,  puisque  leurs  molecu- 
larites  sont  differentes  (le  second  processus  de  molecularite  egale  a  6  etant 
d’ailleurs  infiniment  peu  probable). 

Quant  a  l’equation  :  NO  +  1/2  02  =  N02  ,  elle  ne  saurait  representer  un 
processus  elementaire,  car  l’ecriture  1/2  02  n’a  aucun  sens  au  niveau 
moleculaire/  '  * 


Par  convention,  les  nombres  stoechiometriques  de  l’equation  corres- 
pondant  a  un  acte  elementaire  traduisent  sa  molecularite  et  sont  done 
toujours  des  nombres  entiers. 


1.4  •  Modifications  structurales  au  cours 
d'un  acte  elementaire 

Tous  les  chocs  bi-  ou  trimoleculaires  ne  sont  pas  efficaces.  En  effet,  pour  contri- 
buer  au  deroulement  de  la  reaction,  il  faut  que  ces  chocs  s’accompagnent  de 
modifications  structurales.  Cela  n’est  possible  que  si  certaines  conditions  geo- 
metriques  et  energetiques  sont  remplies  (cf.  §  2). 
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Doc.  1  Cassure  d'une  liaison  chi- 
mique. 

Au  cours  d’un  choc  inelastique, 
une  molecule  M*  «  riche  en  ener- 
gie  »  cede  une  part  de  son  energie 
cinetique  a  la  molecule  de  dibrome 
(a),  ce  qui  provoque  la  rupture  de 
la  liaison  Br-Br  (b). 


Les  transformations  qui  accompagnent  le  choc  de  deux  ou  trois  entites  ne 
peuvent  pas  etre  tres  complexes,  les  plus  frequentes  sont : 

•  la  cassure  d’une  liaison  {doc.  1)  : 

M*  +  Br-Br  - *  M  +  Br  +  Br 

•  la  formation  d'une  liaison  : 

CH3  +  Cl  — -  CH3-CI 

ou  M  +  Br  +  Br  - *-  M*  +  Br-Br 

•  la  cassure  d'une  liaison  et  la  formation  simultanee  d'une  autre  liaison 
(doc.  2)  : 

H  +  Cl-Cl  - -  H-Cl  +  Cl 

Remarque 

Le  symbole  M  designe  une  entite  dont  la  nature  chimique  n’est  pas  toujours  preci- 
see  :  ce  peut  etre  une  molecule  du  melange  reactionnel  ou  une  molecule  de  la  paroi 
du  recipient  dans  lequel  se  deroule  la  reaction.  L'asterisque  signale  que  l’entite  qui 
le  porte,  possede  un  exces  d’energie.  Le  role  de  cette  particule  sera  precise  au  para- 
graphe  3.1. 

Un  processus  tel  que  : 

H3C-H  +  Cl-Cl - *  H3C-CI  +  H-Cl 

necessitant  la  cassure  de  deux  liaisons  (les  liaisons  C-H  et  Cl-Cl)  et  la  for¬ 
mation  simultanee  de  deux  nouvelles  liaisons  (les  liaisons  C-Cl  et  H-Cl)  est 
trop  complexe  pour  intervenir  pendant  la  tres  faible  duree  correspondant  au 
choc  des  molecules  de  methane  et  de  dichlore. 


f(0 — ►  (a)Wh(ci) 


1.5  •  Ordre  d'un  processus  elementaire 

La  vitesse  d’un  processus  elementaire  est  proportionnelle  a  la  frequence  des 
chocs  correspondants.  Or,  on  montre,  en  theorie  cinetique,  que  la  frequence  des 
chocs  entre  deux  entites  est  proportionnelle  a  la  concentration  de  ces  entites. 
Ainsi  la  vitesse  du  processus  elementaire  : 

Cl-Cl  +  H - *  Cl  +  Cl-H 

est  proportionnelle  a  la  frequence  des  chocs  entre  les  entites  CI2  et  H,  qui  est 
elle-meme  proportionnelle  au  produit  des  concentrations  : 


0AAAAAAr{cr}A/WWV(Q 


v  =  A- .  [Cl2] 1 .  [H] 1 

Cette  propriete  est  generale  et  peut  s’enoncer  ainsi : 
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Doc.  2  Cassure  d’une  liaison  et 
formation  simultanee  d’une  autre 
liaison. 

La  liaison  Cl-Cl  ne  se  rompt 
qu’au  moment  ou  l’atome  d’hy- 
drogene  se  lie  a  l’un  des  atomes  de 
chlore  pour  former  la  liaison  H-Cl. 


Pour  un  processus  elementaire,  l’ordre  partiel  par  rapport  a  chaque 
reactif  est  egal  a  son  nombre  stcechiometrique  ;  l’ordre  global  de  ce 
processus  est  egal  a  sa  molecularite. 


Ainsi  le  processus  bimoleculaire  :  CH3  +  CH3 - -  CH3-CH3 ,  suit  une  loi 

cinetique  d’ ordre  2  : 

v  =  A.[CH3]1.[CH3]1  =A.[CH3]2 

QfPour  s’ entrainer  :  ex.  1,  2  et  3  ) 


Doc.  3  Chocs  bimoleculaires  entre 
un  radical  Cl’  et  une  molecule  HI . 
A  300  K  et  pour  des  concentrations  : 

[Cl-]  =  llD11  mol.  L^1 
et 

[HI]  =  10-1  mol.L-1, 
le  nombre  Z  de  collisions  entre  ces 
deux  types  d’entites,  se  produisant 
par  unite  de  temps  et  de  volume,  est 
de  5,6. 1023  s-'.L-1 ! 


d\  d2 

Doc.  4  Description  du  systeme 
(I...H...C1). 

Lors  d’un  choc  frontal,  les  distances 
dl=d(I...H)  Qtd2  =  d(U...Cl)  suf- 
fisent  pour  decrire  le  systeme. 


energie  potentielle  du 
systeme  (I...H...C1) 

M(dhd2Ep) 


Doc.5  Principe  de  representation  de 
la  surface  de  reaction  Ep  (d j,  d2). 

L’ ensemble  des  points  de  coordon- 
nees  (d\,  d2,  Ep  (d\,  d2))  constitue 
une  surface,  appelee  surface  de  reac¬ 
tion. 
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E)  Description  d'un  acte  elementaire 
bimoleculaire 


Considerons,  par  exemple,  1’acte  elementaire  :  I-H  +  Cl* - -  I"  +  H-Cl 

qui  se  deroule  en  phase  gazeuse.  Examinons  successivement  la  frequence  des 
chocs,  puis  leur  efficacite  sous  Tangle  energetique  et  geometrique. 

2.1  •  Frequence  de  collisions 

La  theorie  cinetique  des  gaz  permet  de  demontrer  que  le  nombre  Z  de  colli¬ 
sions  entre  les  deux  types  d’entites,  se  produisant  par  unite  de  temps  et  de 
volume,  est  proportionnel  au  produit  des  concentrations  des  deux  especes, 
[CT] .  [HI]  (doc.  3).  On  retrouve  ainsi  Tune  des  proprietes  fondamentales  des 
processus  elementaires :  l’ordre  est  egal  a  la  molecularite. 

Cette  theorie  demontre  egalement  que  le  nombre  de  collisions  augmente  quand 
la  temperature  augmente. 

2.2  •  Aspect  energetique 

2.2.1.  Energie  potentielle 

Les  atomes  interagissent  a  distance  et  Ton  peut  definir  Tenergie  potentielle 
d’interaction  du  systeme  forme  par  les  trois  atomes  de  chlore,  d’iode  et 
d’hydrogene  :  cette  energie  ne  depend  que  de  la  position  relative  des  trois 
atomes  et  le  probleme  sera  done  etudie  dans  leur  referentiel  barycentrique. 

Dans  ce  referentiel,  pour  preciser  la  position  des  trois  atomes,  il  faut  utiliser 
six  coordonnees.  Afin  de  simplifier  la  description  de  ce  systeme,  nous  pren- 
drons  Texemple  d’une  collision frontale  au  cours  de  laquelle  les  trois  atomes 
restent  alignes.  L’etat  du  systeme  ne  depend  plus  alors  que  de  deux  parametres 
d i  et  d2  (doc.  4). 

Au  debut  de  la  reaction,  la  molecule  d’iodure  d’hydrogene  existe  et  d\  est  voi- 
sin  de  =  161  pm  ,  distance  internucleaire  d’equilibre  de  la  molecule  HI , 
tandis  que  cl2  peut  etre  arbitrairement  grand.  A  la  fin  du  processus  elementaire, 
la  molecule  de  chlorure  d’hydrogene  est  formee  et  d2  est  voisin  de  d2^q  =128  pm , 
distance  internucleaire  d’equilibre  de  la  molecule  HC1,  tandis  que  cl\  peut  deve- 
nir  arbitrairement  plus  grand.  Au  moment  du  choc,  d\  et  d2  sont  du  meme  ordre 
de  grandeur. 

2.2.2.  Surface  d'energie  potentielle 

L’ etude  de  Tenergie  potentielle  d’interaction  de  trois  atomes  est  un  probleme 
mecanique  quantique  tres  complexe  que  Ton  ne  sait  pas  resoudre  exactement. 
La  resolution  approchee  a  ete  effectuee  dans  quelques  cas  et  nous  allons  en 
presenter  les  resultats. 

A  chaque  couple  de  valeurs  de  t/j  et  d2  correspond  une  valeur  de  Tenergie  poten¬ 
tielle  Ep  du  systeme  :  les  variations  de  Ep  en  fonction  de  d\  et  d2  peuvent  done 
etre  representees  par  une  surface  (doc.  5),  appelee  surface  de  reaction. 

Quelle  que  soit  la  nature  des  trois  entites  mises  en  jeu,  Taspect  de  cette  surface 
est  le  meme  (doc.  6  et  7,  page  suivante)  :  elle  presente  deux  vallees  I  et  II  qui 
montent  en  pente  douce  et  se  rejoignent  par  un  col.  Ces  vallees  sont  bordees 
de  falaises  abruptes. 
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Doc.  6  Aspect  de  la  surface  Ep  =f  (d\  ,  ^2)- 

Pour  £?2  =  Cte  »d\ ,  lacourbe  Ep=f(d\ )  est  pratiquement 

identique  a  celle  d’une  molecule  de  HI  isolee. 

La  representation  et  la  manipulation  de  surfaces  ne  sont 
pas  tres  commodes  mais,  comme  le  font  les  cartes  d’etat- 
major  pour  le  relief,  il  est  possible  de  donner  une  repre¬ 
sentation  plane  de  cette  surface  en  utilisant  les  courbes 
de  niveau  :  on  obtient  ainsi  une  carte  de  reaction. 


Doc.  7  Courbes  de  niveau  de  la  surface  Ep  =f  (d\  ,  ^ ) . 
Comme  sur  une  carte  d’etat-major,  les  zones  ou  les  lignes  de 
niveau  sont  tres  proches  les  unes  des  autres  sont  celles  ou  le 
relief  est  tres  escarpe.  Cedes  ou  les  courbes  de  niveau  sont 
tres  espacees  les  unes  des  autres  sont  des  plateaux  ou  des 
fonds  de  vallee. 
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Doc.8  Variation  del’  energie  poten- 
tielle  du  sy  steme  I ...  H ...  Cl  en  fonc- 
tion  de  la  coordonnee  de  reaction. 
L’etat  de  transition  correspond  a  un 
maximum  d’ energie  potentielle. 


2.2.3.  Etat  de  transition 

La  carte  de  reaction  montre  que,  quel  que  soit  le  chemin  suivi  pour  passer  de 
la  vallee  I  a  la  vallee  II,  l’energie  potentielle  du  systeme  doit  commencer  par 
augmenter :  on  dit  que  le  systeme  doit  franchir  une  barriere  d’energie  poten¬ 
tielle  au  cours  du  processus  elementaire. 


■  Le  chemin  le  plus  emprunte  est  celui  qui  suit  le  fond  de  la  vallee  et 
passe  par  le  col  car  c’est  celui  qui  correspond  a  la  barriere  d’energie 
potentielle  la  plus  basse  :  c’est  le  chemin  reactionnel  du  processus  ele¬ 
mentaire  considere. 

■  L’abscisse  curviligne  le  long  du  chemin  reactionnel  est  appelee  coor¬ 
donnee  de  reaction,  et  souvent  notee  c.r. 


■  L’etat  correspondant  a  l’energie  potentielle  maximale  est  appele  etat 
de  transition  du  chemin  reactionnel. 

■  La  difference  d’energie  potentielle  entre  l’etat  initial  et  l’etat  de  tran¬ 
sition  represente  l’ energie  potentielle  d’ activation  Epa  (doc.  8) : 

^pa  =  E  p  —  £p(0) 

Quelle  est  l’origine  de  cette  barriere  energetique  ? 

Dans  l’etat  de  transition,  la  liaison  I-H  est  pratiquement  rompue  (phenomene 
endoenergetique),  mais  la  liaison  H-Cl  n’est  pas  encore  formee  :  c’est  ce  qui 
explique  que  l’energie  potentielle  du  systeme  soit  maximale. 


Mecanismes  reactionnels  en  cinetique  homogene 


2.2.4.  Critere  d'efficacite  energetique 


A  tout  instant : 

£p(0  +  £c«  =  £p(0)  +  £c(0) 

Dans  l’etat  de  transition  : 

Ep  +  Ef  =  £p(0)  +  Ec(0) 

soit : 

E*  =  Ec(0)  +  Ep(0)-E* 


=  £c(0)  -  Spa 


kft  est  appelee  constante  de  Boltzmann ; 
elle  est  egale  au  quotient  de  la  constante 
R  des  gaz  parfaits  par  la  constante 
d’Avogadro  AA- 

V _ _ _ / 


■  Le  systeme,  au  cours  du  choc,  peut  etre  considere  comme  isole.  La  conser¬ 
vation  de  l’energie  totale  fstotaie  (cinetique  et  potentielle)  d’un  systeme  isole 
permet  d’etablir,  en  notant  par  l’exposant  les  grandeurs  correspondant  a 
l’etat  de  transition  du  chemin  utilise,  que  : 

E*  =  Ec{  0)  +  £p(0)  ~E*  =  Ec{  0)  -  ^ 

L’energie  cinetique  etant,  par  definition,  une  grandeur  superieure  ou  egale  a 
zero,  les  molecules  qui  atteignent  l’etat  de  transition  sont  done  celles  pour 
lesquelles  :  £c(0 )  5®  £pa 

Or£pa  est  minimale  en  passant  par  le  col  d’ou  les  deux  cas  possibles  : 

•  Si  l’energie  cinetique  initiale  du  systeme  est  inferieure  a  l’energie  d’activa- 
tion  du  chemin  passant  par  le  col,  le  systeme  ne  peut  pas  franchir  le  col,  quel 
que  soit  le  chemin  qu’il  emprunte.  II  reste  done  dans  la  vallee  I  :  les  produits 
ne  peuvent  pas  se  former  ;  le  choc  est  inefficace. 

•  Si  l’energie  cinetique  initiale  du  systeme  est  superieure  a  l’energie  d’activa- 
tion  du  chemin  passant  par  le  col,  le  systeme  peut  franchir  le  col  et  atteindre  la 
vallee  II :  les  produits  se  forment ;  le  choc  peut  etre  efficace. 

■  Dans  un  gaz,  toutes  les  molecules  n’ont  pas  la  meme  vitesse  et  ne  presen- 
tent,  par  consequent,  pas  la  meme  energie  cinetique  :  le  nombre  de  molecules 
ayant  une  energie  cinetique  Ec  a  la  temperature  T  varie  comme 
exp(-Ec  /  kft.T)^  :  il  est  d’autant  plus  grand  que  Ec  est  faible  et  que  la  tem¬ 
perature  T  est  elevee. 

Seules  les  molecules  ayant  une  energie  cinetique  initiale  superieure  ou  egale  a 
£pa  peuvent  franchir  la  barriere  energetique  de  hauteur  Epii.  La  relation  prece- 
dente  montre  done  que  le  nombre  de  molecules  capables  de  franchir  une  bar¬ 
riere  d’energie  potentielle  est  d’autant  plus  grand  que  cette  barriere  est  basse  : 
e’est  pourquoi  le  chemin  le  plus  emprunte  est  celui  qui  suit  le  fond  de  la  val¬ 
lee  et  passe  par  le  col. 


^'e 


D’ autre  part,  cette  relation  montre  que  le  nombre  de  molecules  ayant  une  ener¬ 
gie  cinetique  superieure  ou  egale  a  une  valeur  donnee  fttotale  est  d’autant  plus 
grand  que  la  temperature  est  plus  elevee  :  le  nombre  de  molecules  susceptibles 
de  franchir  la  barriere  d’energie  potentielle  augmente  done  quand  la  tempera¬ 
ture  croit. 


yf\  ^  \  angle  d’attaque 

La  proportion  de  chocs  efficaces  augmente  quand  la  temperature 

PL.  J. 

augmente. 

2.2.5.  Critere  d'efficacite  geometrique 

Tous  les  chocs  remplissant  le  critere  energetique  precedent  ne  sont  pas  pour 
autant  efficaces.  Ainsi,  un  choc  entre  une  molecule  de  HI  et  un  atome  de  chlore 
ne  peut  etre  efficace  pour  la  reaction  : 

I-H  +  Cl  =  I  +  HC1 


Doc  9  L’efficacite  d’un  choc  depend  (lue  l’atome  de  chlore  frappe  la  molecule  du  cote  de  l’atome  d’hydrogene  et 

aussi  del’ orientation  relative  des  deux  non  du  c°te  de  1  atome  d  iode  (doc.  9). 

entites. 

L’utilisation  de  jets  moleculaires,  dont 
on  peut  controler  1’ orientation,  a  per- 
mis  de  montrer  qu’un  choc  IH  +  Cl 
n’est  efficace  que  si  1’ angle  d’attaque 
est  inferieur  a  30°. 


L’efficacite  d’un  choc  depend  aussi  de  l’orientation  relative  des  mole¬ 
cules  de  reactifs  ;  cette  orientation  est  d’autant  plus  importante  que  les 
molecules  de  reactifs  ont  des  structures  plus  complexes. 

$)Pour  s’entrainer  :  ex.  4 
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par  les  deux  atomes  de  brome. 
^totale  =  £p  +  Ec  ;  Ec  etant  supe- 
rieure  ou  egale  a  0,  Ep  est  inferieure 
ou  egale  a  ^totale  ;  les  valeurs  de  r 
compatibles  avec  cette  condition 
se  lisent  sur  les  diagrammes. 


(bt^A/WWV  (b7) 

0M/WW\r0) 


0  Actes  elementaires  monomoleculaire 
et  trimoleculaire 

3.1  •  Acte  elementaire  trimoleculaire 

Pour  interpreter  la  formation  d’une  molecule  de  dibrome  a  partir  des  radicaux 
Br\  nous  avons  propose  (cf.  §  1.3)  le  processus  elementaire  trimoleculaire  : 
M  +  Br'  +  Br' - -  M*  +  Br-Br 

Pourquoi  faire  appel  a  un  choc  trimoleculaire  dont  la  frequence  est  beaucoup 
plus  faible  que  celle  d’un  choc  bimoleculaire  tel  que  Br'  +  Br'  ? 

Nous  allons  montrer  que  cela  decoule  d’un  principe  fondamental  de  la  Physique  : 

la  conservation  de  l’energie  d’un  systeme  isole. 

Considerons  le  systeme  forme  par  deux  atomes  de  brome.  Son  etat  est  defini  par 
une  seule  distance,  r  ;  Penergie  potentielle  d’interaction  ne  depend  que  de  r.  Le 
document  10  represente  les  variations  de  Ep  en  fonction  de  r,  avec  la  convention  : 

lim  £p(r)  =  0 

Remarquons  tout  d’abord  qu’aucune  barriere  d’energie  potentielle  n’inter- 
dit  l’approche  des  deux  atomes.  Selon  la  valeur  de  Penergie  totale  iqotale*  le 
systeme  peut  exister  dans  deux  types  d’etats  : 

•  si  Penergie  totale  Rotate  est  negative,  les  atomes  de  brome  restent  au  voisi- 
nage  Pun  de  l’autre  et  forment  un  systeme  dans  un  etat  lie  :  une  molecule  de 
dibrome  {doc.  10a); 

•  si  Penergie  totale  £totale  est  positive,  le  systeme  des  deux  atomes  de  brome  est 
dans  un  etat  de  diffusion  :  une  molecule  de  dibrome  ne  peut  pas  exister  {doc.  10  b). 

■  Considerons  un  choc  bimoleculaire  :  les  deux  atomes  de  brome  sont  initia- 
lement  tres  eloignes  Pun  de  Pautre,  leur  energie  potentielle  d’interaction  est 
nulle,  mais  leur  energie  cinetique  est  positive  et  l’energie  totale  E  est  done  posi¬ 
tive.  Au  cours  du  choc,  r  diminue  jusqu’a  rmjn,  puis  croit  a  nouveau  et  peut 
redevenir  infini ;  le  choc  est  inefficace,  puisque  les  particules  reagissantes  n’ont 
subi  aucune  modification  {doc.  11). 

Pour  que  le  choc  devienne  efficace,  e’est-a-dire  pour  que  la  molecule  puisse 
se  former,  il  faut  que  l’energie  totale  E  du  systeme  des  deux  atomes  devienne 
negative  :  il  faut  done  que  le  systeme  perde  de  l’energie.  Mais  ceci  est  impos¬ 
sible  si  les  deux  atomes  constituent  un  systeme  isole. 

■  Si  une  tierce  molecule,  M,  est  presente,  le  systeme  des  deux  atomes  peut  lui 
ceder  de  l’energie  et  passer  ainsi  dans  un  etat  lie. 

M  est  un  partenaire  de  choc  dont  le  seul  role  est  d’absorber  une  part  de 
l’energie  liberee  par  la  formation  de  la  liaison. 


© 


Doc.13  Inefficacite  d’un  choc  bi¬ 
moleculaire  Br'  +  Br'. 

En  P  absence  de  partenaire  de  choc, 
la  molecule  de  dibrome  n’existe  que 
le  temps  d’une  vibration  (0,1  ps) :  le 
choc  bimoleculaire  est  inefficace. 


■  Lorsque  Pune  des  deux  entites  qui  se  recombinent  est  polyatomique,  la  mole¬ 
cule  formee  comporte  plusieurs  liaisons.  L’energie  liberee  lors  de  la  formation 
de  la  liaison  peut  se  repartir  sur  les  differents  modes  de  vibration  des  liaisons : 
la  conservation  de  l’energie  et  la  formation  de  la  liaison  sont  alors  compatibles. 
Ces  reactions  ne  necessitent  done  pas  de  partenaires  de  choc. 

Ainsi  le  processus  bimoleculaire  : 

CP  +  'CH3 - -  C1-CH3 

peut  etre  efficace  pour  former  la  molecule  de  chloromethane  CH3CI  {doc.  12). 
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Doc.  1 3  L’energie  liberee  lors  de  la 
formation  C-Cl  se  dissipe  en  ener- 
gie  de  vibration  le  long  des  liaisons 
C-H. 


3.2  •  Acte  elementaire  monomoleculaire 

La  notion  de  choc  nous  a  ete  utile  pour  comprendre  le  deroulement  des  actes 
bi-  et  trimoleculaires,  mais  elle  ne  semble  pas  applicable  a  un  processus  mono¬ 
moleculaire.  Dans  un  grand  nombre  de  cas,  les  processus  monomoleculaires 
correspondent  a  des  reactions  de  decomposition  comme  : 

H3C-CH3  — ►  H3C*  +  -CH3 

La  molecule  etant  isolee  au  moment  de  cet  evenement,  1’energie  necessaire  ne 
peut  provenir  que  de  la  molecule  elle-meme  :  l’energie  de  vibration  des  diffe- 
rentes  liaisons  de  la  molecule  se  concentre  sur  une  liaison,  qui  se  rompt.  Pour 
qu’il  en  soit  ainsi,  il  faut  que  la  molecule  soit  dans  un  etat  vibratoire  excite, 
generalement  obtenu  a  la  suite  de  collisions  bimoleculaires.  L 'exercice  13  pro¬ 
pose  une  etude  de  ce  type  de  processus. 

3.3  •  Acte  elementaire  photochimique 

La  coupure  d’une  liaison  peut  egalement  etre  la  consequence  de  l’absorption 
d’un  photon.  II  faut  pour  cela  que  l’energie  apportee  par  le  photon  soit  suffi- 
sante.  Compte  tenu  de  l’ordre  de  grandeur  de  l’energie  d’une  liaison  chimique 
(de  1,5. 101 2  a  103 * *  kJ.mol"1),  seules  les  radiations  visibles  ou  ultraviolettes 
peuvent  avoir  un  effet  chimique. 

Remarques 

•  Si  la  molecule  qui  absorbe  les  photons  est  complexe,  tous  les  photons  absorbes  ne 
sont  pas  efficaces  :  leur  absorption  n’est  pas  suivie  de  reaction  chimique  car  l’ener- 
gie  fournie  se  repartit  sur  plusieurs  liaisons. 

•  L’ illumination  d’un  melange  reactionnel  permet  de  transferer  selectivement  de 
l’energie  a  certaines  molecules  alors  qu’une  elevation  de  temperature  augmente 
l’agitation  thermique  et  done  l’energie  de  toutes  les  molecules  presentes. 


APPLICATION  1 

Photolyse  du  dioxygene 


1)  L'  energie  de  dissociation  de  la  molecule  de  dioxy¬ 
gene,  D o=o,  est  de  498  kJ .  moD1  .  Quelle  est  la  lon¬ 
gueur  d’onde  des  radiations  pouvant  provoquer  sa 
photolyse  ? 

2)  A  quel  domaine  appartiennent  les  radiations  cor- 

respondantes  ? 

1)  L’energie  d’un  photon  de  longueur  d’onde  A  est : 

e=]uc_ 


A 

Son  absorption  provoque  la  dissociation  d’une  mole¬ 
cule  de  dioxygene  si  l’energie  de  ce  photon  est  supe- 
rieure  ou  egale  a  Dq= q. 


La  longueur  d’onde  maximale  des  radiations  utili- 

h.c  .  D 0=0 


A 

h .  c 


sables  est  done  telle  que  : 

Soit  :  A  ^  Xa  . 

D  0=0 

Application  numerique  : 

6,63. 1(L34  x  3,0. 108 


A  =s  6,02. 1023  x 


498. 103 

A 240  nm 

2)  Ces  radiations  appartiennent  au  domaine  ultra¬ 
violet  puisque  leur  longueur  d’onde  est  inferieure  a 
400  nm,  limite  inferieure  du  domaine  visible. 


& 


Pour  s’entrainer  :  ex.  5,  6  et  7  ) 
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■  Quelle  est  la  loi  cinetique  pour  un  processus  elementaire  photochimique  ? 
Considerons  la  photolyse  d’une  molecule  de  dioxygene  : 

photon  +  O2 - -  2  O 

Si  chaque  photon  est  efficace,  le  nombre  de  molecules  de  dioxygene  photoly- 
sees  par  unite  de  temps  est  egal  au  nombre  de  photons  absorbes  par  unite  de 
temps  ;  ce  nombre  est  proportionnel  au  flux  absorbe  0a\,s.  La  vitesse  v  du  pro¬ 
cessus  precedent  s’exprime  alors  par  : 


v 


=  k  ■  &,bs 


Pour  les  faibles  flux,  le  flux  absorbe  <Pat,s  est  proportionnel  a  la  concentration 
en  molecules  absorbantes,  ici  O2,  et  au  flux  incident  @q  .  La  vitesse  du  pro¬ 
cessus  s’exprime  alors  par  : 

v  =  k.0o.[  02] 


P  Etablissement  d'un  mecanisme 
reactionnel 


Doc.  13  Mise  en  evidence,  en  temps 
reel,  d’ intermediaires  reactionnels  au 
cours  d’une  combustion. 
L’emission  lumineuse  produite  par 
la  combustion  du  melange  (C3H8 
+  5/2  O2)  est  analysee  par  spec- 
troscopie  :  les  spectres  sont  enre- 
gistres  a  250  ps  les  uns  des  autres. 

(a)  met  en  evidence  la  formation 
des  intermediaires  reactionnels  OH, 
CH,  C2  et  C3  a  l’etat  excite  ; 

(b)  montre  que  ces  trois  derniers 
intermediaires  ont  disparu  500  |is 
plus  tard. 


4.1  •  Differentes  etapes 

Comme  toute  demarche  scientifique  non  speculative,  ce  travail  repose  sur  une 
demarche  experimentale  suivie  par  une  phase  theorique  de  modelisation,  mode- 
lisation  qui  est  validee  par  un  retour  a  l’experience. 

■  Etude  experimentale 

•  L’ analyse  du  melange  obtenu  quand  le  systeme  cesse  d’evoluer  permet  de 
determiner  les  produits  principaux  de  la  reaction  et  done  d’ecrire  l’equation 
correspondante.  La  presence  de  produits  secondaires,  meme  a  l’etat  de  traces, 
fournit  des  indications  precieuses  sur  le  mecanisme  reactionnel. 

•  L’ analyse,  en  temps  reel,  grace  a  des  methodes  spectroscopiques  du  melange 
reactionnel  en  cours  d  ’evolution  cherche  a  mettre  en  evidence  d’eventuels  inter¬ 
mediaires  reactionnels  {doc.  13). 

•  L’etude  du  deroulement  temporel  permet  d’etablir  la  loi  cinetique  et  de  deter¬ 
miner  l’ordre  courant  ou  initial  de  la  reaction. 

■  Modelisation 

On  selectionne,  a  partir  de  criteres  energetiques  et  structuraux,  un  certain  nombre 
de  processus  elementaires.  Le  mecanisme  correspondant  doit  etre  compatible 
avec  les  produits  obtenus  et  les  intermediaires  reactionnels  mis  en  evidence. 
En  utilisant  le  fait  que,  pour  une  reaction  elementaire,  l’ordre  coincide  avec  la 
molecularite,  le  mecanisme  permet  d’obtenir  un  systeme  d’equations  diffe- 
rentielles. 

Ces  equations,  non  lineaires  et  fortement  couplees,  ne  peuvent,  en  general,  etre 
resolues  simplement.  On  a  alors  recours  soit  a  une  integration  numerique  grace 
a  des  programmes  informatiques,  soit  a  des  approximations  dont  certaines  seront 
presentees  au  paragraphe  suivant. 

■  Validation  du  mecanisme 

Le  premier  test  repose  sur  la  loi  cinetique  experimentale  :  le  mecanisme  pro¬ 
pose  est  acceptable  si  les  lois  de  vitesse  obtenues  par  integration  du  systeme 
d’equations  differentielles  sont  compatibles  avec  la  loi  experimentale. 


Exemple  : 

L’  action  du  permanganate  de  potassium 
en  milieu  acide  sur  le  peroxyde  d ’hy¬ 
drogene  a  pour  equation  : 

2  MnC>4  +  6  H30+  +  5  H202 

=  5  02  +  2  Mn2+  +  14  H20 

Cette  reaction  n’est  naturellement  pas 
elementaire  ;  ['utilisation  de  peroxyde 
d’hydrogene  enrichi  en  isotope  18  de 
l’oxygene  : 

H-ls0-180-H 

fournit  du  dioxygene  1802,  mis  en  evi¬ 
dence  par  spectrographie  de  masse.  Ceci 
demontre  que  l’oxydation  de  la  mole¬ 
cule  de  peroxyde  d’hydrogene  inter- 
vient  sans  que  la  liaison  caracteristique 
des  peroxydes  -O-O-  ne  soit  rom- 
pue. 

\ _ 


H 

|cl*  h-c* 

—  I 

H 

Doc.14  Un  radical  est  une  espece 
possedant  au  moins  un  electron  celi- 
bataire.  Comme  le  montrent  leurs 
representations  de  Lewis,  l’atome  de 
chlore  et  le  radical  methyle  sont  des 
radicaux.  La  presence  de  cet  elec¬ 
tron  est  souvent  rappelee  par  un 
point,  place  en  exposant  a  cote  de 
l’atome  qui  porte  cet  electron  celi- 
bataire.  Ainsi  le  symbole  Cl,  qui 
se  lit «  Cl  point  »,  represente  l’es- 
pece  radicalaire  Cl. 


A^^B  — •  A’  +  B' 

Doc.15  Schematisation  de  la  rup¬ 
ture  homolytique  d’une  liaison. 

Le  deplacement  de  chaque  electron 
est  represente  par  une  fleche  courbe 
a  demi-pointe. 
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Si  ce  test  est  positif,  d’autres  confirmations  sont  recherchees,  grace  a  des  expe¬ 
riences  supplementaires.  Ainsi,  l’utilisation  d’isotopes  comme  traceurs  four¬ 
nit  de  nombreux  renseignements  sur  les  liaisons  qui  se  forment  ou  qui  se  rompent 
lors  des  processus  elementaires. 

4.2  •  Intermediaires  reactionnels 

4.2.1.  Definition 

Precisons  la  notion  d’intermediaires  reactionnels. 


Les  intermediaires  reactionnels  sont  des  especes  qui  ne  figurent  ni  parmi 
les  reactifs,  ni  parmi  les  produits  d’une  reaction,  mais  sont  presents  dans 
le  milieu  reactionnel  pendant  le  deroulement  de  la  reaction. 


Les  intermediaires  reactionnels  sont  formes  quand  la  reaction  commence,  et 
disparaissent  quand  elle  s’acheve  ;  ce  sont  done,  en  general,  des  especes  peu 
stables  qui  sont,  pour  cela,  appelees  des  centres  actifs.  La  duree  de  vie  moyenne 
des  centres  actifs  est  tres  breve  et  leur  concentration  dans  le  milieu  reaction¬ 
nel  est  toujours  tres  faible. 

■  En  phase  gazeuse,  les  centres  actifs  sont  le  plus  souvent  des  radicaux  e’est- 
a-dire  des  especes  electriquement  neutres  mais  possedant  un  electron 
celibataire  (doc.  14). 


Un  radical  est  une  espece  (atome,  ion  ou  molecule)  possedant  au  moins 
un  electron  celibataire. 


■  En  solution,  les  centres  actifs  peuvent  etre  aussi  bien  des  ions  que  des  mole¬ 
cules  neutres. 

4.2.2.  Formation  primaire  des  radicaux 

Les  radicaux  sont  crees,  a  partir  de  molecules  de  reactifs,  par  rupture  d’une  liai¬ 
son  covalente  lorsque  le  partage  du  doublet  d’electrons  entre  les  partenaires  qui 
se  separent  est  equitable  ;  une  telle  rupture  est  qualifiee  d’homolytique  (doc.  15). 
Ce  type  de  rupture  peut  etre  obtenu  soit  par  thermolyse,  soit  par  photolyse. 

•  La  thermolyse  resulte  d'un  choc  inelastique  avec  une  molecule  selon  le  pro¬ 
cessus  elementaire  : 

A-B  +  M* - -  A’  +  B'  +  M 

M*  designe  une  molecule  de  nature  chimique  quelconque,  mais  possedant  une 
energie  cinetique  d’ agitation  thermique  superieure  a  la  moyenne  des  molecules  ; 
l’energie  qu’elle  cede  a  la  molecule  AB  au  cours  du  choc  sert  a  casser  la  liaison  : 
M  est  pour  cela  appelee  partenaire  de  choc. 

•  La  photolyse  resulte  de  l’absorption  d’un  photon  de  frequence  convenable, 
e’est-a-dire  d’energie  suffisante  : 

A-B  +  photon - -  A'  +  B‘ 


La  formation  de  radicaux  peut  etre  obtenue,  soit  par  photolyse,  soit 
par  thermolyse. 


35 


Hachette  Livre  -  H  Prepa  I  Chimie,  lre  an  nee,  PCS/  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Hachette  Livre  -  H  Prepa  I  Chimie,  lK  onnee,  PCSI- La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


s 


Mecanismes  reactionnels  en  cinetique  homogene 


300 


A  altitude  z  (km) 


250 

200 

150 


O  +  h.v  — 

- ► 

0+  +  e- 

N2  +  h.v  — 

- ► 

2  N 

02  +  h.v  — 

- ► 

20 

N2  +  h.v  — 

- ► 

1 

+ 

+  rq 

z 

02  +  h.v  — 

- ► 

o 

+ 

n 

i 

100 


50 


03  +  h.v 


-*■  o2  +  o 


3 

w 

z  + 


Doc.  16  Reactions  photochi- 
miques  dans  1’ atmosphere  terrestre. 
Sous  l’effet  du  rayonnement  ultra¬ 
violet,  des  reactions  photochi- 
miques  fournissent  differents  types 
d’intermediaires  reactionnels :  des 
radicaux  tels  que  N  et  O  mais  aussi 
des  ions  comme  N2+  ,  C>2+  et  0+. 
L’ionisation  n’intervient  qu’au- 
dessus  de  90  km  d’altitude  et  a  pour 
consequence  le  filtrage  des  radia¬ 
tions  les  plus  energetiques  et  la  for¬ 
mation  de  1' ionosphere. 
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Remarque 

I  Si  les  photons  sont  tres  energetiques,  ils  peuvent  provoquer 
l’ionisation  de  la  molecule  avec  formation  d’ions  selon  le  processus  (doc.  16)  : 

A-B  +  photon - *•  AB+  +  e~ 

4.2.3.  Utilisation  d'initiateurs  (ou  amorceurs) 

Certaines  molecules  presentent  une  liaison  plus  fragile  que  les  autres,  qui  se 
rompt  homolytiquement  a  temperature  moyenne. 

Les  composes  peroxo  presentant  une  liaison  simple  O-O,  dont  l’energie  n’est 
que  de  143  kJ .  mol-  ,  en  sont  un  exemple. 

Introduites  en  petites  quantites  dans  un  melange  reactionnel,  des  molecules  de 
formule  generale  RO-OR  permettent  de  former  des  radicaux  RO'  alors  que, 
dans  ces  conditions  (150  °C),  les  molecules  de  reactifs  R'H  sont  cinetiquement 
inertes.  Les  radicaux  RO‘,  tres  actifs  reagissent  alors  pour  arracher  un  atome 
d’hydrogene  a  une  molecule  organique  R’H  et  donner  naissance  a  de  nouveaux 
radicaux  selon  les  processus  elementaires  : 

RO-OR  - -  2  RO‘ 

RO'  +  R’R  - -  ROH  +  R" 

Le  peroxyde  RO-OR  est  un  initiateur.  Notons  que,  contrairement  au  cas  des 
catalyseurs,  les  initiateurs  sont  irremediablement  consommes  au  cours  de  la 
reaction  qu’ils  ont  permis  de  declencher.  D’autre  part,  ils  n’interviennent  qu’au 
debut  de  la  reaction. 

4.3  •  Approximations 

Les  deux  methodes  que  nous  allons  utiliser  reposent  sur  1’ etude  des  reactions 
successives,  presentee  au  chapitre  precedent.  Rappelons-en  les  resultats. 

■  Approximation  tie  l’etape  cinetiquement  determinante 

Si,  dans  une  serie  de  reactions  successives,  l’une  des  etapes  presente  une 
echelle  de  temps  beaucoup  plus  grande  que  celle  des  autres  etapes,  cette 
etape,  appelee  etape  cinetiquement  determinante  de  la  suite  de  reactions, 
impose  sa  vitesse  aux  etapes  suivantes  et  done  a  la  reaction  globale  de 
formation  des  produits. 


■  Approximation  de  l’etat  quasi  stationnaire 


Soit  un  intermediate  reactionnel  I  forme  par  une  reaction  et  consomme 
par  un  ensemble  d’autres  reactions.  A  condition  que  l’une  au  moins  de 
ces  reactions  soit  beaucoup  plus  facile  que  la  reaction  de  formation  de  I, 
on  peut  montrer  qu’apres  une  periode  dite  d’ induction  : 

•  la  concentration  de  I  reste  faible  par  rapport  aux  concentrations  des 
reactifs  (en  debut  de  reaction)  et  des  produits  (vers  le  fin  de  la  reaction) ; 

•  la  vitesse  globale  de  formation  de  I  est  negligeable  par  rapport  aux 
vitesses  de  formation  des  produits  et  de  disparition  des  reactifs  de  la  reac¬ 
tion.  Pour  un  systeme  ferme,  de  volume  constant,  la  concentration  du 
centre  actif  est  alors  dans  un  etat  quasi  stationnaire.  Mathematiquement, 
cette  hypothese  se  traduit,  par  la  relation  : 

At 
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Doc.  17  Composition  de  melanges 
reactionnels,  sieges  de  deux  reac¬ 
tions  d’ordre  1  avec  :  £2/^1  =  1/50. 
L’etape  2  est  cinetiquement  deter¬ 
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Doc.  18  Composition  de  melanges 
reactionnels  sieges  de  deux  reac¬ 
tions  d’ordre  1  avec  k^l  k\  =  50, 
l’espece  B  est  un  intermediaire 
reactionnel : 


4.4  •  Differents  types  de  mecanismes 

II  existe  plusieurs  criteres  de  classement  des  mecanismes  reactionnels  com¬ 
plexes  ;  l’un  des  plus  importants  concerne  la  maniere  dont  les  actes  elemen- 
taires  intermediaires  dependent  du  premier  processus  elementaire. 

4.4.1.  Mecanismes  par  stades  (ou  en  sequence  ouverte) 


Dans  un  mecanisme  par  stades,  le  passage  des  reactifs  aux  produits  de 
la  reaction  a  lieu  grace  a  une  succession  de  processus  elementaires, 
renversables  ou  non,  se  deroulant  toujours  dans  le  mime  ordre. 


Soit  une  sequence  d’actes  elementaires  comme  : 

k  i  kj  k~t  ki. 

R - U  Ix - —  12 - ^  /3 - — P 

o\xIhl2  et  /3  sont  des  intermediaires  reactionnels.  Chaque  acte  elementaire  de 
la  sequence  constitue  un  stade  de  la  transformation  globale.  Chaque  molecule 
de  produit  P  qui  apparait  provient  de  la  consommation  d’une  molecule  de  R 
par  un  acte  elementaire  de  constante  k\ .  Les  reactions  elementaires  qui  com¬ 
posed  cette  sequence  sont  toutes  differentes,  c’est  pourquoi  ce  type  de  meca¬ 
nisme  est  encore  appele  mecanisme  en  sequence  ouverte. 

L’ approximation  de  l’etape  cinetiquement  determinante  peut  etre  utilisable 
pour  ce  type  de  mecanisme  si  les  constantes  de  vitesse  ont  des  ordres  de  gran¬ 
deur  tres  differents  (doc.  17). 

4.4.2.  Mecanisme  en  chaine  (ou  en  sequence  fermee) 


Dans  un  mecanisme  en  chaine,  le  passage  des  reactifs  aux  produits  de 
la  reaction  a  lieu  grace  a  une  succession  de  processus  elementaires, 
renversables  ou  non,  dont  certains  peuvent  se  repeter  independamment 
du  premier  processus. 


m 
a  t 


■  0. 


C’est  pourquoi  ce  type  de  mecanisme  est  encore  appele  mecanisme  en  sequence 
fermee.  Chaque  molecule  de  produit  qui  apparait  provient  bien  sur  de  la  consom¬ 
mation  d’une  molecule  de  reactif,  mais  toutes  ne  sont  pas  formees  par  l’acte 
elementaire  qui  debute  la  sequence  reactionnelle. 

L’approximation  de  l’etat  quasi  stationnaire  peut  generalement  etre  utilise 
pour  ce  type  de  mecanisme  (doc.  18). 

Les  reactions  en  chaine  constituent  une  categorie  tres  importante  car  de  nom- 
breuses  reactions  comme  les  combustions  d’hydrocarbures,  les  pyrolyses  et  les 
reactions  de  chloration  des  alcanes  se  deroulent  ainsi. 


APPLICATION  2  . 

Reactions  photochimiques 


Soit  les  deux  reactions  photochimiques  suivantes. 

a)  Photolyse  de  l’iodure  d’hydrogene  HI 

Eclaire  par  des  radiations  de  longueur  d'onde  voi- 
sine  de  250  nm,  Viodure  d’ hydrogene  en  phase 
gazeuse,  se  decompose  en  dihydrogene  et  diiode.  Le 
mecanisme  reactionnel  est  le  suivant : 


(1)  H— I  +  photon - >  H*  +  I* 

(2)  H*  +  HI - >H2  +  r 

(3)  2  I*  +  M - 2  +  M* 

b)  Synthese  du  chlorure  d’hydrogene  HC1 

Expose  a  la  lumiere  vive,  un  melange  de  dichlore  et 
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de  dihydrogene  reagit,  de  maniere  explosive,  pour 
dormer  du  chlorure  d’  hydrogene.  Le  mecanisme 
propose  comporte  les  actes  elementaires  suivants  : 

(1)  Cl2  +  photon - >  2  Cl* 

(2)  Cl*  +  H2 - >  C1H  +  H* 

(3)  H*  +  Cl2 - >  HC1  +  Cl* 

(4)  2C1*+M - >Ch  +  M* 

1)  Ecrire  les  equations  de  chacune  des  reactions. 

2)  Preciser  les  intermediates  reactionnels  mis  en  jeu 
par  chacune  d’elles. 

3)  Indiquer,  en  justifiant  la  reponse,  quelles  reactions 
sont  en  sequence  ouverte  oufermee. 

1)  a)  2  HI  (g)  =  H2  (g)  +  I2  (g) 
b)  H2  (g)  +  Cl2  (g)  =  2  HC1  (g) 


2)  a)  Les  radicaux  H*  et  I*  sont  des  intermediaires 
reactionnels  de  la  photolyse  de  HI. 


b)  Les  radicaux  H*  et  Cl*  sont  des  intermediaires 
reactionnels  de  la  synthese  de  HC1. 


3)  Pour  distinguer  les  deux  types  de  mecanisme,  il 
faut  etudier  la  formation  et  la  disparition  de  leurs 
intermediaires  reactionnels. 


a)  Au  cours  de  la  phase  de  propagation  (2),  chaque 
centre  actif  H*  qui  disparait  engendre  un  autre  centre 
actif  de  nature  differente,  I*.  Cependant,  celui-ci,  en 
reagissant,  ne  fait  pas  apparaitre  un  autre  centre  actif, 
mais  une  espece  stable.  La  sequence  reactionnelle  est 
alors  terminee  ;  une  nouvelle  sequence  ne  peut  com- 
mencer  que  si  l’acte  (1)  d’initiation  se  repete.  La 
sequence  de  reaction  est  ouverte. 


b)  Au  cours  de  la  phase  de  propagation  ((2)  +  (3)), 
chaque  centre  actif  Cl*  qui  disparait  engendre  un 
autre  centre  actif,  de  nature  differente,  H*,  lequel, 
en  reagissant,  fait  apparaitre  un  centre  actif  Cl*, 
analogue  au  premier.  Cette  sequence  reactionnelle 
est  done  ferinee  sur  elle-meme.  Une  nouvelle 
sequence  identique  a  la  premiere  peut  commencer, 
independamment  de  l’acte  (1)  puisqu’un  interme- 
diaire  Cl*  est  disponible... 


<CT  Pour  s’ entrainer  :  ex.  9  et  1(T) 

9  Etude  de  reactions 
en  sequence  ouverte 

5.1  •  Reaction  du  bromure  de  tertiobutyle 

5.1.1.  Donnees  experimentales 

Le  2-bromo-2-methylpropane  (ou  bromure  de  tertiobutyle)  est  un  liquide 
incolore.  En  solution,  il  reagit  lentement,  a  la  temperature  ordinaire,  avec  les 
ions  hydroxyde  HO-  comme  le  montre  le  document  19. 

■  Bilan 

La  reaction  observee  a  pour  equation  : 

(CH3)3C-Br  +  HO” - -  (CH3)3C-OH  +  Br“ 

encore  ecrite  :  RBr  +  HO- - -  ROH  +  Br“ 

La  transformation  est  exothermique. 

■  Cinetique 

Cette  reaction  a  ete  etudiee,  dans  differents  solvants  :  elle  est  d’ordre  1  par  rap¬ 
port  au  bromoalcane  RBr,  mais  d’ordre  0  par  rapport  a  l’ion  hydroxyde  : 

v  =  -  d[/gBr]  =_  d[HO-]  =+  d[ROH\  =+  d[Br  ]  =  Ar.^Br]1 
df  df  dt  dt 

5.1.2.  Mecanisme 

■  L’ordre  etant  different  de  la  molecularite,  la  reaction  n’est  pas  une  reaction 
elementaire.  Le  mecanisme  suivant  est  generalement  admis  (doc.  19)  : 


Le  bilan  de  la  sequence  reactionnelle 
correspond  au  bilan  macroscopique  : 

RBr  J±R+  +  Br“ 

k-l 

R+  +  HO"  j?OH 
RBr  +  HO- - -  t?OH  +  Br 

V _ _ _ / 

Doc.  1 9  Hydrolyse  du  bromure  de 
tertiobutyle. 


Doc.  20  Variation  de  Lenergie 
potentielle  du  systeme  RBr  +  HO_ 
en  fonction  de  la  coordonnee  de  reac¬ 
tion. 

Les  etats  de  transition  correspon¬ 
dent  a  des  maxima  d’energie  poten¬ 
tielle. 

L’etat  ou  existe  l’intermediaire  reac- 
tionnel  R+  correspond  a  un  mini¬ 
mum  local  d’energie  potentielle. 
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(1)  RBr — —  R+  +  Br 

k_\ 

(-1)  R+  +  Br-  — -RBr 
k2 

(2)  R+  +  HO-  — R- OH 

II  s’agit  d’un  mecanisme  par  stades.  L’espece  (CH3)3C+,  qui  ne  figure  pas  dans 
le  bilan  reactionnel,  est  un  intermediaire  reactionnel,  appele  carbocation. 

■  Profil  energetique 

La  premiere  etape,  qui  met  en  jeu  la  cassure  heterolytique  de  la  liaison  C-Br 
est  fortement  endoenergetique  :  l’energie  d’activation  Epa \  de  cette  etape  est 
done  importante.  Dans  l’etat  de  transition  correspondant  T f,  la  liaison  est 
pratiquement  rompue,  mais  les  ions  formes,  R+  +  Br_,  ne  sont  pas  encore 
separes  par  les  molecules  du  solvant. 

L’etat  de  transition  correspondant  au  processus  (-  1)  est  encore  T*  :  l’energie 
d’activation  £pa(_i)  est  done  tres  inferieure  a£pai  car  l’approche  des  reactifs, 
R+  et  Br-,  est  favorisee  par  l’attraction  electrostatique. 

II  en  est  de  meme,  lors  de  l’etape  (2),  pour  l’approche  des  reactifs,  R+  et  HO-. 
L’etat  de  transition  correspondant  au  processus  (2)  T2 ,  correspond  done  a  une 
faible  augmentation  de  l’energie  potentielle  du  systeme  :  l’energie  d’activa¬ 
tion  Epa2  est  tr6s  inferieure  a  £pai. 

La  transformation  globale  etant  exothermique,  l’etat  correspondant  au  systeme 
final  ((CH3)3COH  +  Br“)  est  situe  au-dessous  de  l’etat  correspondant  au 
systeme  initial  ((CH3)3CBr  +  HO-). 


5.1.3.  Etablissement  de  la  loi  cinetique 

■  Ecrivons  les  expressions  des  vitesses  correspondant  a  chacune  de  ces  etapes 
en  utilisant  la  propriete  fondamentale  des  actes  elementaires  (ordres  partiels 
egaux  aux  nombres  stcechiometriques)  : 

vi  =  k\ .  [/?Br]  v_i  =  k_i .  [/?+] .  [Br]  v2  =  k2.  [/?+] .  [HO~] 


■  Ecrivons  les  lois  cinetiques  correspondant  a  la  disparition  du  reactif  et  a  la 
formation  des  produits  : 


d[RBr] 
d  t 


d[Br] 
d  t 


=  vj  -  v_!  =  k\ .  [/?Br]  -  k_\ .  [/?+] .  [Br] 


d[HO  ]  _  d[tfOH] 
dr  _+  dr 


=  v2  =  k2.  [7?+] .  [HO-] 


d[^Br]  d[^OH] 

Notons  que,  d’apres  ce  mecanisme  : - ^ - . 

dr  dr 

La  relation  entre  les  differentes  vitesses  correspondant  a  l’equation  globale 
n’est  pas  satisfaite  car  le  mecanisme  fait  intervenir  des  especes  que  ne  consi- 
dere  pas  cette  equation. 


■  Approximation 

L’etape  (1)  est  rendue  difficile  par  la  grande  valeur  de  l’energie  d’activation 
£pal .  En  revanche,  les  energies  d’activation  fp^-i)  et  Epa2  sont  faibles  et  ces 
etapes  sont  faciles  :  on  peut  done  considerer  que  les  conditions  d’application 
de  l'A.E.Q.S.  sont  remplies  pour  1’ intermediaire  R+. 

-d^  =  vj  -  v_i  -  v2  =  k\ .  [/?Br]  -  k_\ .  [7?+] .  [Br]  -  k2 .  [R+] .  [HO  ]  «  0 
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Dans  le  cadre  de  cette  approximation  :  V|  -  v_i  ~  Vi  ;  alors  : 


d[RBr] 


d[Br]  d[HO]  d[ROH] 


:  + 


df  dr  dr  dr 

Les  relations  entre  les  differentes  vitesses  sont  alors  satisfaites. 


© 


f  \ 

En  admettant  que  HO-  ne  soit  pas  le 
reactif  limitant,  revolution  de  la  com¬ 
position  du  melange  est  alors  la  sui- 
vante  : 

|/?Br]  =  [r?Br]o.exp(-^i  .f) 

[ A* 0 H ]  =  [/?Br]0.(l  -  expC-A'i . r)) 
[/?OH](0  =  [Br](r) 

[HO-](r)  =  [HO-]0-[i?Br]0  + 

[ABrlo.expHq.?)) 

Doc.21  Evolution  des  concentra¬ 
tions  en  fonction  du  temps. 


■  Consequences 

Utilisons  a  nouveau  cette  approximation  pour  etablir  l’expression  de  la  vitesse 
de  la  reaction.  On  a  done  w~V\  -  v_i  ~  Vi- 

Exprimons  la  vitesse  de  la  reaction  a  partir  de  la  relation  la  plus  simple  : 

v  =  v2  =  A'2 .  [/?+] .  [HO  ] 

Grace  a  la  relation  d’A.E.Q.S.  : 

k\ .  [RBr]  -  k_ i .  [R+] .  [Br]  -  k2 .  [tf +]  •  [HO“]  =  0 
On  peut  exprimer  la  concentration  en  intermediate  R+  : 


[R+] 


k i .  [RBr] 

/t  l .  LBr  ]  +A-2.LHO-] 


On  en  tire  : 


v  =  *2-[tf+]-[HO"] 


k\ .  k2.  [/?Br].[HO-] 

A-  i .  [Br  ]  +  At2  -  [HO  ] 


D’apres  cette  relation,  la  reaction  n'admet  pas  d’ordre,  ce  qui  est  contraire  a 
l’experience. 

On  peut  retrouver  la  loi  cinetique  experimentale  en  admettant  que  l’etape  (2) 
est  beaucoup  plus  rapide  que  l’etape  (-1),  e’est-a-dire  : 


/Ox 


JSf. 


,NV 


© 


A2  •  [/?+] .  [HO  ]  »  .  [/?+] .  [Br  ] 

En  negligeant  A_ \ .  [Br-]  devant  k2 .  [HO~],  l’expression  de  v  devient  en  effet : 

v  =  kl[RBr] 

Les  concentrations  des  diverses  especes  s’en  deduisent  (doc.  21). 

5.2  •  Decomposition  thermique  du  pentaoxyde 
de  diazote  N205 


Doc.  22  Une  des  formules  meso- 
meres  de  N2O5 

Cette  formule  met  en  evidence  deux 
liaisons  simples  N-O. 


k\ 

Ni05  NO3  +  NOj 
k-i 

ko 

no;  +  no;  -  -  no;  +  o2  +  no* 

A3 

no’+n2o5  -  -  3  no; 


Bilan  2  N2O5  - *"  4  NO2  +  O2 

Doc.  23  Le  bilan  de  la  sequence 
reactionnelle  correspond  au  bilan 
macroscopique. 


5.2.1.  Donnees  experimentales  et  mecanisme 

■  Le  pentaoxyde  de  diazote  N2O5  (doc.  22)  est,  dans  les  conditions  habituelles 
de  temperature  et  de  pression,  un  solide,  mais  sa  temperature  de  sublimation 
est  faible  et  il  est  facile  de  l’obtenir  a  l’etat  gazeux.  On  observe  alors  sa  decom¬ 
position  selon  l’equation  : 

N205  =  2  N02  +  1/2  02 

Cette  reaction  a  ete  etudiee,  tant  en  phase  gazeuse  qu’en  solution  dans  differents 
solvants  :  la  vitesse  de  reaction  suit  rigoureusement  une  loi  du  premier  ordre  : 

M4M=2M=MN205| 

L’energie  d’activation  en  phase  gazeuse  est  de  103  kJ.moL1. 

■  Le  mecanisme  generalement  admis  est  le  suivant  (doc.  23)  : 

N205  - -NO'3+NO;  (1)  kx 

no'3+no; — -n2o5  (-1)  a_ 1 

no'3+no; — -no;+o2  +  no‘  (2)  k2 

NO"+  N205  - -  3  no;  (3)  A' 3 
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Ce  mecanisme  fait  intervenir  trois  radicaux  :  NO?,  NO3  et  NO". 

NO?  est  une  espece  stable,  alors  que  NO'3  et  NO" ,  qui  ne  figurent  pas  dans 
le  bilan  reactionnel,  sont  des  intermediaries  reactionnels. 


(*)  Pour  un  acte  elementaire,  l’ordre 
partiel  par  rapport  a  chaque  reactif  est 
egal  a  son  nombre  stoechiometrique. 


5.2.2.  Etablissement  de  la  loi  cinetique 

■  Ecrivons  les  lois  cinetiques  correspondant  a  chacune  de  ces  etapes  en  utili- 
sant  la  propriete  fondamentale  des  actes  elementaires^  : 

vj  =  k\ .  [N205]  v_i  =  k_  \ .  [NOy .  [NO'd 

v2  =  k2 .  [NO'a] .  [  NO"?]  v3  =  A'3 .  [NO"] .  [  N205] 

Ecrivons  les  lois  cinetiques  correspondant  a  la  disparition  du  reactif  et  a  la  for¬ 
mation  des  produits  : 


d[N205] 

dr 


—  v  1  —  v_  1  +v3 


d[N02] 

dr 


=  vl-v_i 


+  3  v3 


(P) 


(a) 


(%) 


Nous  notons  que  les  relations  entre  les  differentes  vitesses  correspondant  a 
l’equation  globale  : 

d|N2Q51  1  d[NOT]  _  d[02] 

dr  2  dr  dr 


ne  sont  pas  satisfaites  ;  cela  est  tout  a  fait  normal  puisque  le  mecanisme  fait 
intervenir  des  especes  que  ne  considere  pas  l’equation  globale. 


■  Utilisons  1’ approximation  des  etats  quasi  stationnaires  pour  les  concentra¬ 
tions  des  centres  actifs,  N03  et  NO  . 


d|N03j 


dr 


:  v  |  -  v_  1  -  v2  =  0  (6) ,  soit  V]  -  v_i  =  v2 


d[NO"] 

dr 


=  v2-v3 


«0 


(e) ,  soit  v2  =  v3 


Dans  le  cadre  de  cette  approximation  :  vj  -  v_i  =  v2  et  v2  =  V3  ; 
alors  : 


d|N02 

dr 


-  v_  1  +3  v3  ~  v2  +  3  v3  —  4  v2  =4 


d|a] 

dr 


=  v,  -v_, 


+  v3  ~  v2  +  V3  —  2  v2 


=  2 


d|a] 

dr 


L’utilisation  de  l’A.E.Q.S.  permet  done  de  retrouver  les  relations  entre  les 
differentes  vitesses  mises  en  evidence  experimentalement.  L’ approximation 
est,  de  ce  point  de  vue,  valable. 


■  Utilisons  a  nouveau  cette  approximation  pour  etablir  la  loi  cinetique  ;  expri- 
mons  que  la  vitesse  volumique  de  la  reaction  est  egale  a  deux  fois  la  vitesse 
volumique  de  formation  du  dioxygene  : 

v=2  ®  =2  v2  =2/c2.[N03].|N02| 

D’apres  (8)  : 

h  ■  [n2o5]  ~(k_1  +  k2) .  [NO3  ] .  [no2]  =  0 
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s°it  :  , 

[NO3MNO2]  =  k  ' ]+k ^  .  [N205] 


done  : 


lk\.k2 

[k_\+k2) 


•|n2o5] 


Cette  expression  peut  encore  se  simplifier  si  on  tient  compte  des  ordres  de  gran¬ 
deur  de  k_i  et  k2  :  les  facteurs  preexponentiels  A_ \  et  A2  sont  du  meme  ordre 
de  grandeur,  mais  alors  que  £a(_i)  est  pratiquement  nul,  Ea2  est  de  21  kJ .  mol-1 
(doc.  24). 

A  350  K,  le  rapport  /  k2  est  de  1,4. 103.  En  negligeant  k2  devant  k_i,  la  loi 
cinetique  se  met  done  sous  la  forme  : 


v  = 


2k1.k2 

k- 1 


.[N205| 


o  o 

I  +  I 

-N N 


o  o 


_ N» 


(-1) 


o 


-N- 


,0 


O-^  ^O  O— N 
a) 


(2) 


O 

J 

O 0—0  N 


O 


Doc.  24  Comparaison  des  caracteristiques  des  actes  (-  1)  et  (2). 

Ces  deux  actes  different  par  leur  configuration  reactionnelle  (a)  et  la  barriere  d’energie  correspondante  (b). 
Les  liaisons  representees  en  gras  bleu  sont  celles  qui  sont  affectees  par  le  processus. 
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5.2.3.  Calcul  de  I'energie  d'activation  du  processus  global 


La  constante  globale  (ou  apparente)  de  vitesse  k  peut  etre  ecrite  sous  la  forme 
du  produit :  k  =  k2 

Admettons  que  chacune  des  constantes  de  vitesse  obeisse  a  la  loi  d’ Arrhenius  : 


kj  —  Aj .  exp  I R  j 


Exprimons  alors  k  : 


-E„ 


k=lk^2  JAy  A2  exp 


‘-i 


~EarEa.2+  Ea(-l) 
R.T 


:a.exp(^ 


L’energie  d’activation  globale  Ea  s’en  deduit  par  identification  : 


Ea  =  Ea\  +  Ea2  ~  Ea(-  1) 

L’acte  (1)  correspond  a  la  rupture  homolytique  d’une  liaison  N-0  ;  I’energie 
d’activation  £ai  est  done  importante.  En  effet :  Ea\  =  88  kJ.mol^1  . 


L’acte  (-  1)  correspond  a  la  formation  d’une  liaison  N-0  a  partir  de  deux 
radicaux  NO*  et  NO*.  Ce  processus  se  fait  sans  rupture  de  liaison  et  la 
barriere  d’energie  qui  s’y  oppose  est  tres  basse  ;  nous  admettrons  :  Ea_  1  =  0. 


L’acte  (2)  correspond  a  un  processus  complexe  oil  des  liaisons  se  rompent 
tandis  que  d’autres  se  forment.  Les  tables  donnent  :  Ea2  =  21  kJ.mol-1. 


L’energie  d’activation  globale  Ea  est  alors  : 

Ea  =  Ea  1  +  Ea2  -  Ea~  1  =  88  +  21  -  0  =  109  kj  .  mol^1 
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Cette  energie  d’activation  est  en  assez  bon  accord  avec  la  valeur  experimen- 
tale  donnee  au paragraphe  5.2.1.  :  103  kJ.mol  . 

Pour  s’entrainer  :  ex. 'll,  12  et  13  ) 


P  Etude  de  reactions  en  sequence  fermee 

6.1  •  Etude  de  I'auto-oxydation  des  hydrocarbures 


6.1.1.  Donnees  experimentales  et  mecanisme 

■  A  la  temperature  ambiante  et  en  l’absence  de  catalyseurs,  la  plupart  des  mole¬ 
cules  organiques,  comme  les  acides  gras  ou  les  hydrocarbures,  semblent  inertes 
en  presence  de  dioxygene.  En  fait,  elles  s’oxydent  tres  lentement.  Ces  reac¬ 
tions,  appelees  auto-oxydations,  sont  declenchees  par  la  presence  de  traces  de 
radicaux  libres  In*  et  conduisent  d’abord  a  la  formation  de  peroxydes  selon  le 
bilan  : 

/?H  (€)  +  O2  (en  solution)  =  1^-O-O-H  (en  solution) 

Les  peroxydes,  organiques  ou  inorganiques,  sont  des  composes  chimiques  oxy- 
dants  et  comburants,  souvent  instables  et  dangereux.  De  nombreux  accidents 
dans  l’industrie,  notamment  dans  des  laboratoires,  sont  dus  a  cette  formation 
de  peroxydes  dans  des  solvants  et  des  reactifs  chimiques.  Cette  reaction  a  done 
ete  etudiee  en  detail  pour  determiner  les  mesures  de  prevention  a  prendre. 

A  condition  que  la  concentration  en  dioxygene  soit  suffisante,  ce  qui  est  gene- 
ralement  le  cas  si  le  melange  est  au  contact  de  l’atmosphere,  on  constate  que 
la  vitesse  d’auto-oxydation  d’un  hydrocarbure  ne  depend  pas  de  la  concentra¬ 
tion  en  dioxygene,  et  est  du  premier  ordre  en  hydrocarbure 
♦  Le  mecanisme  suivant  est  generalement  admis. 

(1)  In'+RH _ .  InU  +  R' 

(2)  R'  +  Q2  kl  .  R- O-O* 

(3)  R- 00*  +  RH  _ 3  -  R-O-OR  +  R’ 

(4)  R01  +  R0$  kA  .  R02R  +  O2 

Le  processus  debute  par  une  reaction  d’initiation  a  vitesse  Vi  constante. 

Ce  mecanisme  fait  intervenir  deux  intermediaires  reactionnels  :  R *  et  R02  qui 
sont  tous  deux  des  especes  radicalaires. 


6.1.2.  Etablissement  de  la  loi  cinetique 

■  Ecrivons  les  lois  cinetiques  correspondant  a  chacun  de  ces  actes  elemen- 
taires  : 


V2  =  h .  [I?*]] .  [02]  v3  =  A-3 .  [RH] .  [R02‘]  v4  =  *4  •  [R02*]2 


Ecrivons  les  lois  cinetiques  correspondant  a  la  disparition  du  reactif  et  a  la 
formation  des  produits  : 

d[Ch]  -  d[RH] 

:v2-v4  (a)  — ^ — =vi+v3  {p) 


d? 


Le  mecanisme  faisant  intervenir  des  especes  que  ne  considere  pas  l’equation, 
la  relation  de  definition  de  la  vitesse  volumique  macroscopique  : 

d[02]  _  -d[RH]  _  d[tf02H] 

dt  dr  dr 

de  la  reaction  n’est  naturellement  pas  satisfaite. 
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■  Exprimons  1' approximation  des  etats  quasi  stationnaires  pour  les  centres 
actifs,  ^‘etfi’Cb*. 

d  [*•] 


(Y)  ■ 


dr 


:  Vi  -  V2  +  V3  =  0 


(<5): 


d[f?02*] 

-  =  v2  -  v3  -  2v4  =  0 


Utilisons  a  present  cette  approximation  pour  etablir  l’expression  de  la  vitesse 
d’auto-oxydation  v  en  fonction  des  concentrations  des  especes  stables. 
D’apres  l’equation  (S)  : 


v 


-  d[RH] 
~dt 


V!  +  ^3.[RH].  t/eo2“] 


L’ A.E.Q.S.  globale  du  systeme,  c’est-a-dire  la  relation  traduisant  que  la  concen¬ 
tration  de  tous  les  centres  actifs  est  stationnaire,  s’obtient  en  sommant  les 
relations  (7)  et  (5) ;  on  obtient : 

v\=  2v4 


Soit : 


IRO^-jX  ou  [*<*]=  yjL 


On  en  deduit  : 


v 


d[RB] 

dr 


=  vi  +  £3 . 


Am 


Mecanisme  de  l’auto-oxydation  des 
hydrocarbures  : 

AMORgAGE  : 

In'  +  RH - >InU  +  R‘ 

PROPAGATION  : 

R'  +  02  kl  .  R02’ 

R02‘  +  RH  k 3  .  R02H  +  R' 

TERMINAISON  : 

R02'  +  R02'  kA  .  R02R  +  02 
v 


En  supposant  la  vitesse  de  l’etape  (1)  negligeable  (les  radicaux  In  sont  al’etat 
de  traces),  on  obtient  alors  : 


d[RH] 

dr 


=  £3. 


Am 


6.1.3.  Differentes  phases  de  la  reaction 

Ce  mecanisme  comporte  trois  phases  (doc.  25),  que  Ton  retrouve  dans  toutes 
les  reactions  faisant  intervenir  des  intermediaires  reactionnels. 


■  La  phase  d’initiation  (ou  d’amor^age),  au  cours  de  laquelle  les  centres 
actifs  sont  crees,  est  ici  representee  par  le  processus  elementaire  ( 1)*- ' '  : 

(1)  In'+RH - >InH  +  R' 


Doc.  25  Les  trois  etapes  du  meca-  ■  La  phase  de  propagation,  au  cours  de  laquelle  des  centres  actifs  sont  consom- 
msme-  mes  et  d’autres  sont  crees,  comporte  les  deux  actes  elementaires  (2)  et  (3) : 

(2)  R‘  +  02  R02‘ 

(3)  R02'  +  RH  R02U  +  R’ 

■  La  phase  de  rupture  (ou  de  terminaison),  au  cours  de  laquelle  les  centres 
actifs  disparaissent,  ce  qui  bloque  la  propagation  de  la  reaction  ;  son  seul  acte 
elementaire  est  l’acte  (4)  : 

(4)  R02'  +  R02‘  ROiR  +  02 


(*)  Cette  phase  peut  aussi  etre  consi- 
deree  comme  une  reaction  de  transfert 
de  radicaux  non  porteurs  de  chaine 
(ici  In')  en  radicaux  porteurs  de  chaine 
(ici  R‘) 


6.1.4.  Caracteristique  d'une  reaction  en  chaine 

■  Au  cours  de  la  phase  de  propagation,  chaque  centre  actif  R*  qui  disparait 
engendre  un  autre  centre  actif,  de  nature  differente,  R02‘,  lequel,  en  reagis- 
sant,  fait  apparaitre  un  centre  actif  R‘,  analogue  au  premier.  Cette  sequence 
reactionnelle  est  done  fermee  sur  elle-meme.  C’est  pourquoi  ce  type  de  reac¬ 
tion  est  appelee  reaction  en  sequence  fermee. 
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■  Cette  sequence  peut  se  repeter  un  grand  nombre  de  fois,  independamment 
de  l’acte  d’initiation  (1)  :  il  apparait  ainsi  une  chatne  reactionnelle  dont  la 
sequence  fermee  constitue  le  maillon. 

Les  radicaux  R*  et  ROS  qui  participent  a  la  chatne  reactionnelle  sont  appeles 
des  radicaux  porteurs  de  chatne  (doc.  26). 


Doc.26  Maillons  de  la  chame  reac¬ 
tionnelle  de  l’auto-oxydation  : 

/?*  +  02 _ -  ROo 

RO‘  +  RH _ ►  RQ2H  +  R* 


Le  bilan  de  la  sequence  fermee  de  pro¬ 
pagation  correspond  au  bilan  macro- 
scopique  de  la  reaction. 

(2)  R'  +  02 - ►  R02’ 

(3)  R02  +  RH _ ►  R02H  +  R‘ 

RH  +  02 _ ►  ROM 

v _ _ _ _ _ 

Doc.  27  Bilan  de  la  reaction. 


■  Les  molecules  de  peroxyde  sont  formees  grace  a  la  production  et  a  la  dispa- 
rition  alternees  des  deux  centres  actifs  R *  et  R02‘  selon  les  processus  elemen- 
taires  (2)  et  (3). 

Le  bilan  de  la  sequence  fermee  de  propagation  correspond  au  bilan  macro- 
scopique  de  la  reaction  (doc.  27). 


■  Dans  un  systeme  macroscopique,  il  existe  bien  sur  de  nombreuses  chaines 
reactionnelles,  chacune  d’elles  ayant  pour  origine  un  radical  R’. 


Entre  la  phase  d’initiation  et  la  phase  de  rupture,  combien  de  maillons  la 
chaine  reactionnelle  comporte-t-elle  ? 


La  rupture  de  la  chaine  provient  d’un  phenomene  aleatoire,  le  choc  de  deux 
entites.  Toutes  les  chaines  reactionnelles  n’ont  done  pas  la  meme  longueur  et 
Ton  ne  peut  definir  que  la  longueur  moyenne  des  chaines  (cf.  §  6.2.3.). 


6.2  •  Pyrolyse  du  neopentane 

6.2.1.  Donnees  experimentales  et  mecanisme 

■  Une  pyrolyse  est  une  decomposition  provoquee  par  une  elevation  de  la  tem¬ 
perature. 

Considerons  la  pyrolyse  du  neo pentane,  nom  courant  du  2,2-dimethylpropane 
(doc.  28).  Cette  reaction  a  ete  etudiee  entre  500  et  570  °C.  Elle  fournit  essen- 
tiellement  du  methane  CH4  et  du  2-methylpropene  (H3C)2C  =  CH2  selon  le  bilan 
principal : 

C5H12(g)  =  CH4(g)  +  (H3C)2CCH20?) 

Le  melange  reactionnel  contient  egalement  des  traces  de  divers  produits  en 
particulier  du  dihydrogene  H2  et  de  1’ ethane. 

Les  resultats  experimentaux  montrent  que  la  reaction  n’admet  pas  d’ordre 
courant  et  se  trouve  inhibee  par  l’alcene  forme. 

Neanmoins,  la  vitesse  initiale  de  disparition  du  ncopentane  (note  N)  peut  se 
mettre  sous  la  forme  : 

Doc.  28  Formule  du  neopentane 

ou  2,2-dimethylpropane.  r0  =  k .  |/V|0 


ch3 

1 

ch3— c— ch3 

0  1  J 

V 

ch3 

_ 

La  pyrolyse  des  corps  organiques, 
encore  appelee  craqitage ,  a  ete  tres  etu¬ 
diee  car  elle  est  utilisee  industrielle- 
ment  pour  preparer,  a  partir  des  alcanes, 
les  alcenes  legers  tels  que  Lethylene  ou 

le  propene  (cf.  exercice  10). 

V _ _ _ _ _ 


k 


=  A .  exp 


avec  £a  =  206  kJ.mol  1 


et  A  =  1,3. 1011  (mol.L-1)-1/2^-1 
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'  N 

INITIATION  OU  AMOR^AGE  : 

(CH3)3CCH3  — -  (CH3)3C  +  ’CH3 
TRANSFERT : 

(CH3)3C' - -  (CH3)2C  =  CH2  +  H- 

H-  +  (CH3)3CCH3 - -  H2  +  (CH3)3CCH2 

PROPAGATION  : 

•CH3  +  (CH3)3CCH3 

—  CH4  +  (CH3)3CCH2 
(CH3)3CCH2—  (CH3)2C=CH2  +  -ch3 

TERMINAISON  : 

2  'CH3 CH3CH3 

V _ I _ I _ 

Doc.  29  Mecanisme  de  la  pyrolyse 
du  neopentane. 


■  Le  mecanisme  propose  est  le  suivant  (doc.  29)  : 


(CH3)3CCH3  - 

—  (CH3)3C*  +  -CH3 

(1) 

k\ 

(CH3)3C-  - 

— ■  (CH3)2C  =  CH2  +  H* 

(2) 

h 

H- +  (CH3)3CCH3  - 

—  H2  +  (CH3)3CCH2 

(3) 

h 

•CH3  +  (CH3)3CCH3  - 

—  CH4  +  (CH3)3CCH2 

(4) 

h 

(CH3)3CCH2  - 

—  (CH3)2C  =  CH2  +  -ch3 

(5) 

h 

2  "CH3  - 

—  ch3ch3 

(6) 

h 

6.2.2.  Differentes  phases  du  mecanisme 

■  Verifions  que  cette  reaction  est  bien  une  reaction  en  chaine  en  mettant  en 
evidence  la  sequence  fermee  caracterisant  la  phase  de  propagation  :  les  actes 
(4)  et  (5) : 

(CH3)3CCH3  - -  CH4  +  (4) 

- -(CH3)2C  =  CH2  +  (5) 

constituent  la  phase  de  propagation  dont  le  bilan  : 

(CH3)3CCH3 - -  CH4  +  (CH3)2CCH2 

correspond  au  bilan  principal  de  la  reaction.  Les  radicaux  porteurs  de  chaine 
sont  done  "CH3  et  (CH3)3CCH2. 

■  L’acte  (1)  : 

(CH3)3CCH3 - ►  (CH3)3C*  +  "CH3 

est  un  acte  d’amorgage  car  il  fournit  deux  radicaux  a  partir  d’une  molecule 
de  reactif.  L’un  des  radicaux,  (CH3)3C’,  n’est  pas  un  radical  porteur  de 
chaine. 


■  Le  bilan  des  actes  (2)  et  (3)  est  la  transformation  du  radical  non  porteur  de 
chaine  (CH3)3C*  en  un  radical  porteur  de  chaine,  (CH3)3CCH2  et  la  produc¬ 
tion  d’une  molecule  de  dihydrogene  H2  ,  produit  mineur  de  la  reaction.  Ces 
deux  actes  forment  une  phase  de  transfert. 

■  L’acte  (6) : 

2  *CH3 - -  CH3CH3 

est  un  acte  de  rupture  car  il  consomme  deux  radicaux  porteurs  de  chaine  et 
interrompt  done  la  chaine  reactionnelle.  Il  apparait  une  molecule  d’ethane, 
produit  mineur  de  la  reaction. 

6.2.3.  Bilans  majeur  et  mineur ;  longueur  de  chaine 

■  Etudions  le  deroulement  de  la  reaction  a  partir  d’un  acte  d’amorgage  ;  a 
Tissue  de  la  sequence  (1)  +  (2)  +  (3) : 

(CH3)3CCH3  - ►  (CH3)3C  +  *CH3  (1) 

(CH3)3C  - *  (CH3)2C  =  CH2  +  H*  (2) 

H- +  (CH3)3CCH3  - ►  H2  +  (CH3)3CCH2  (3) 

Le  bilan  est :  2  (CH3)3CCH3  - -  (CH3)2C  =  CH2  +  H2  +  (CH3)3CCH2  +  *CH3 

■  Considerons  un  acte  (5)  permettant  d’obtenir  un  radical  methyle  ;  le  bilan 
de  (1)  +  (2)  +  (3)  +  (5)  est  alors  : 

2  (CH3)3CCH3  - -2  (CH3)2C  =  CH2  +  H2  +  2  'CH3 
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■  Soit  p,  le  nombre  moyen  de  chainons  d’une  des  chaines  amorcees  pour  un 
radical  methyle. 

A  partir  des  deux  radicaux  produits  par  la  sequence  (1)  +  (2)  +  (3)  +  (5),  les  2 p 
chainons  fournissent  2 p  molecules  de  methane  et  2 p  molecules  de  2-methyl- 
propene  et  consomment  2 p  molecules  de  neopentane. 

Bilan  : 

2  -CH3  +  2 p  (CH3)3CCH3  - *  2  -CH3  +  2 p  (CH3)2C  =  CH2  +  2 p  CH4 


■  L’acte  (6) : 


2  *CH3 - -CH3CH3 

elimine  les  porteurs  de  chaine. 


■  Conclusion 

La  sequence  (1)  +  (2)  +  (3)  +  (5)  +  2  p  [(4)  +  (5)]  +  (6)  fournit  le  bilan  global : 

2 .  (p  +  1)  (CH3)3CCH3  =  H2  +  2(p  +  1 )  (CH3)2CCH2  +  2 p  CH4  +  C2H6 

Si  les  chaines  sont  longues,  c’est-a-dire  si  p  est  nettement  superieur  a  1,  le 
methane  et  le  2-methylpropene  constituent  bien  les  produits  principaux  de  la 
reaction. 

Le  bilan  global  peut  alors  etre  scinde  en  un  bilan  principal  ou  majeur  et  un  bilan 
mineur  : 


•  Bilan  majeur  ou  principal  correspondant  a  2 p  [(4)  +  (5)]  : 

2p  (CH3)3CCH3  =  2p  (CH3)2CCH2  +  2p  CH4 

•  Bilan  mineur  (1)  +  (2)  +  (3)  +  (5)  +  (6) : 

2  (CH3)3CCH3  =  H2  +  2  (CH3)2CCH2  +  C2H6 

6.2.4.  Etablissement  de  la  loi  de  vitesse  a  partir  du  mecanisme 

■  Ecrivons  la  vitesse  volumique  initiate  de  disparition  du  neopentane  N  : 

m 

At 


-  Vj  +  v3  +  v4 

f  =  0 


Exprimons  v\,  v3  et  v4  en  tenant  compte  du  fait  que  pour  un  acte  elementaire, 
l’ordre  est  egal  a  la  molecularite. 

v0  =  h  •  m  +  h .  [W]0  •  [H*]  +  k4 .  [N]q  .  [*ch3] 

Eliminons  de  cette  expression  les  concentrations  des  intermediaires  "CH3 
et  H'  grace  a  1’ approximation  de  l’etat  quasi  stationnaire  pour  les  concentra¬ 
tions  des  intermediaires  reactionnels  (CH3)C*,  ”CH3,  H',  (CH3)3C  CH2"  : 

dl'CEL  I  ,  , 

— jt —  =v1-v4  +  vy-2v6»  0  (a) 

«U,-v2.0  (ft 


(P)  +  (5)  ~  0  conduit  a  v4  -  v3  =  0.  D’oit :  vq  =  2  vj  +  v4. 
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L’ A.E.Q.S.  globale  du  systeme,  c’est-a-dire  la  relation  traduisant  que  la  concen¬ 
tration  de  tous  les  centres  actifs  est  stationnaire,  s’obtient  en  sommant  les  quatre 
relations,  de  (a)  a  (<5) ;  on  obtient  ainsi  : 

2vi  -  2vg  =  0 

D’oii : 

A’i.[iV]0  =  A-6.['CH3]2  soil  [-CH3]=  \f¥.[N]0 

V  K6 

v0  =  =2kl.{N]o  +k4.^± 

La  loi  cinetique  obtenue  ne  correspond  pas  a  la  loi  experimentale. 

■  Tenons  compte  du  fait  que  Hi  n’est  qu’un  produit  tres  minoritaire  :  la  vitesse 
de  formation  de  LL  est  egale  a  v3.  Or,  d’apres  l’A.E.Q.S.  :  vj  =  =  v3  . 

Le  premier  terme  de  vq  represente  done  la  vitesse  de  formation  du  dihydro¬ 
gene,  terme  negligeable  par  rapport  au  deuxieme  qui  represente  la  vitesse  de 
formation  du  produit  principal,  CH4 .  Nous  pouvons  done  ecrire  : 


(*)  La  composition  du  systeme  depend 
de  la  longueur  des  chaines  : 

•  les  produits  principaux  sont  formes  au 
cours  de  la  phase  de  propagation  com- 
prenant  les  etapes  (4)  et  (5)  ; 

•  le  produit  mineur  H2  est  forme  au  cours 
des  etapes  de  transfert  (2)  et  (3)  ou  les 
radicaux  non  porteurs  de  chaine, 
(CPL^C*  et  H’ ,  sont  transformes  en  un 
radical  porteur  de  chaine  (CfL^CCHi  1 

•  le  produit  mineur  C2H6  est  forme  au 
cours  de  1’etape  de  terminaison. 

V _ _ _ 


Remarque 

IL’expression  de  la  vitesse  fournie  par  l’experience  montre  done  que,  lors  du  craquage 
du  neopentane,  les  chaines  sont  longues*  \ 

6.2.5.  Calcul  de  I'energie  d'activation  du  processus 

■  Generalisons  la  relation  mise  en  evidence  sur  les  exemples  precedents. 

Soit  une  reaction  complexe  caracterisee  par  une  constante  apparente  de 
vitesse  k  qui  peut  etre  ecrite  sous  la  forme  : 

k  =m*r 

i 

L’energie  d’activation  du  processus  global  satisfait  alors  a  la  relation  : 

E.d  =  2«, ,  .  Eai 

l 


© 


■  Appliquons  ce  resultat  a  la  pyrolyse  du  /7^6>pentane  : 

E„  1  — 

J7  —  77  .  j - - - _ 

La4  T  9 

L’acte  (1)  correspondant  a  la  rupture  homolytique  d’une  liaison  C-C,  sonener- 
gie  d’activation  Ea |  doit  etre  voisine  de  Dq_q,  soit  350  kJ.mol-1  ;  les  tables 
donnent  effectivement : 

£al  =  344  kJ.mol-1 

L’acte  (4)  correspond  a  l’arrachement  d’un  atome  d’hydrogene  par  un  radical 
methyle  avec  rupture  d’une  liaison  C-H  et  formation  d’une  autre  liaison  :  £a4 
est  egal  a  44  kJ .  mol~ 1 . 

L’acte  (6)  correspond  a  la  formation  d’une  liaison  C-C  a  partir  de  deux  radi¬ 
caux  methyle  ;  ce  processus  se  fait  sans  rupture  de  liaison  et  la  barriere  d’ener- 
gie  qui  s’y  oppose  est  tres  basse  : 

Ea $  =  16  kJ.mol-1 


Mecanismes  reactionnels  en  cinetique  homogene 


La  valeur  de  Ea  qui  s’en  deduit  est : 

Ea  =44 +  (344  -  16)/2  =  208  kJ.moH 
L’ accord  avec  la  valeur  experimentale  est  excellent. 

■  Cet  exemple  met  en  evidence  l’interet  energetique  des  reactions  en  chaine. 
Si  la  reaction  etait  en  sequence  ouverte,  chaque  sequence  necessiterait  l’acte 
(1)  avec  une  barriere  energetique  de  l’ordre  de  350  kJ.moD1. 

Dans  le  processus  reel,  l’acte  (1)  donne  naissance  a  une  chaine  dont  les  etapes 
de  propagation,  qui  se  repetent  un  grand  nombre  de  fois,  ont  des  barrieres  ener- 
getiques  beaucoup  plus  faibles  :  l’energie  d’activation  du  processus  global  est 
fortement  abaissee. 


6.3  •  Caracteristiques  d'une  reaction  en  chaine 

Toutes  les  reactions  complexes,  c’est-a-dire  les  reactions  qui  font  intervenir 
des  intermediaries  reactionnels,  comportent : 

•  une  phase  d’initiation  (ou  d’amorgage)  au  cours  de  laquelle  les  premiers  inter¬ 
mediaires  reactionnels  apparaissent ; 

•  une  phase  de  rupture  (ou  de  terminaison)  au  cours  de  laquelle  les  interme¬ 
diaires  reactionnels  disparaissent  en  engendrant  l’un  des  produits  de  la  reac¬ 
tion  ; 

•  entre  les  deux,  des  etapes  de  propagation  au  cours  desquelles  un  intermediaire 
reactionnel  disparait  en  engendrant  un  autre  intermediaire  et  des  produits  de 
reaction. 


Les  reactions  en  chaine  sont  caracterisees  par  une  phase  de  propaga¬ 
tion  comportant  une  sequence  fermee  de  processus  elementaires. 

Les  produits  principaux  de  la  reaction  sont  ceux  du  maillon  de  la 
chaine  de  propagation  ;  les  produits  mineurs,  s’ils  existent,  appa¬ 
raissent  dans  les  phases  de  rupture  de  chaine  ou  de  transfert. 


Pour  s’entrainer  :  ex.  14  et  15  ) 
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■ ■  Transformation  macroscopique  et  actes  elementaires 


•  Definitions 

•  En  general,  F equation  d’une  reaction  chimique  ne  represente  pas  le  deroulement  de  cette  reaction  a  l’echelle 
moleculaire. 

•  On  appelle  acte  (ou  processus,  ou  reaction )  elementaire  une  reaction  se  deroulant  au  niveau  moleculaire 
en  une  seule  etape,  c’est-a-dire  sans  formation  d’especes  chimiques  intermediaires. 

•  La  transformation  chimique  macroscopique  resulte,  en  general,  de  plusieurs  actes  elementaires.  Etablir  le 
mecanisme  reactionnel  correspondant  a  une  reaction  consiste  a  determiner  les  principaux  processus  ele¬ 
mentaires  responsables  de  la  transformation  macroscopique. 

•  Proprietes  d’un  acte  elementaire 

•  La  molecularite  d’un  processus  elementaire  est  egale  au  nombre  d’entites  participant  a  ce  processus  ;  elle 
est  toujours  faible  :  le  plus  souvent  2,  parfois  1,  plus  rarement  3. 

•  Par  convention,  les  nombres  stoechiometriques  de  Fequation  correspondant  a  un  acte  elementaire  tradui- 
sent  sa  molecularite  et  sont  done  toujours  des  nombres  entiers. 

•  Les  transformations  qui  accompagnent  le  choc  de  deux  ou  trois  entites  ne  peuvent  pas  etre  tres  complexes 
,  les  plus  frequentes  sont  :  cassure  d’une  liaison  ;  formation  d’une  liaison  ;  cassure  d’une  liaison  et  forma¬ 
tion  simultanee  d’une  autre  liaison. 

•  Lors  d’un  processus  elementaire,  l’ordre  partiel  par  rapport  a  chaque  reactif  est  egal  a  son  nombre  stce- 
chiometrique  ;  l’ordre  global  de  ce  processus  est  egal  a  sa  molecularite. 

•  Lors  d’un  processus  elementaire,  le  chemin  le  plus  emprunte  est  celui  qui  suit  le  fond  de  la  vallee  et  passe 
par  le  col  ;  ce  chemin  est  appele  chemin  reactionnel  du  processus  elementaire  considere.  L’abscisse  curvi- 
ligne  le  long  du  chemin  reactionnel  est  appelee  coordonnee  de  reaction ,  et  souvent  notee  c.r. 

L’etat  correspondant  a  l’energie  potentielle  maximale  est  appele  etat  de  transition  du  chemin  reactionnel.  La 
difference  d’energie  potentielle  entre  l’etat  initial  et  l’etat  de  transition  est  appelee  energie potentielle  d’ ac¬ 
tivation  £pa. 


£pa  =  E/  -  £p(0) 


EP\ 

E * 

/  F 

/  ^Pa 

£P(0) 

- > 

c.r. 

•  L’efficacite  d’un  choc  depend  aussi  de  l’orientation  relative  des  molecules  de  reactifs  ;  cette  orientation  est 
d’autant  plus  importante  que  les  molecules  de  reactifs  ont  des  structures  plus  complexes. 
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hi  Intermediaires  reactionnels 

•  Les  intermediaires  reactionnels  sont  des  especes  qui  ne  figurent  ni  parmi  les  reactifs  ni  parmi  les  produits 
d’une  reaction  mais  sont  presents  dans  le  milieu  reactionnel  pendant  le  deroulement  de  la  reaction.  Ce  sont, 
en  general,  des  especes  peu  stables,  des  centres  actifs  dont  la  duree  de  vie  moyenne  est  tres  breve  et  la  concen¬ 
tration  dans  le  milieu  reactionnel  est  toujours  tres  faible. 

•  En  phase  gazeuse,  les  centres  actifs  sont  le  plus  souvent  des  radicaux  c’est-a-dire  des  especes  electrique- 
ment  neutres  mais  possedant  un  electron  celibataire.  La  formation  de  radicaux  peut  etre  obtenue,  soit  par 
photolyse,  soit  par  thermolyse,  soit  grace  a  un  initiateur. 

•  Pour  qu’une  radiation  de  frequence  v  puisse  agir  sur  une  reaction  chimique,  il  faut  qu’elle  soit  absorbee 
par  l’un  des  reactifs  et  que  l’energie  E  =  h.v  apportee  par  le  photon  soit  suffisante  :  seules  les  radiations 
visibles  ou  ultraviolettes  conviennent. 

Differents  types  de  mecanismes 

Selon  la  maniere  dont  les  actes  elementaires  intermediaires  dependent  du  premier  processus  elementaire,  on 
distingue  : 

•  le  mecanisme  par  stades  (ou  en  sequence  ouverte)  :  le  passage  des  reactifs  aux  produits  de  la  reaction  a 
lieu  grace  a  une  succession  de  processus  elementaires,  renversables  ou  non,  se  deroulant  toujours  dans  le 
meme  ordre.  Un  centre  actif  cree  au  cours  de  l’une  des  etapes  est  consomme  dans  une  etape  ulterieure  sans 
jamais  etre  regenere.  L’ approximation  de  V etape  cinetiquement  determinate  est  utilisable  pour  ce  type  de 
mecanisme  si  les  temps  caracteristiques  des  processus  successifs  ont  des  ordres  de  grandeur  tres  differents  ; 

•  le  mecanisme  en  chaine  (ou  en  sequence  fermee)  :  le  passage  des  reactifs  aux  produits  de  la  reaction  a  lieu 
grace  a  une  succession  de  processus  elementaires  dont  certains  peuvent  se  repeter  independamment  du 
premier  processus.  L’A.E.Q.S.  peut  generalement  etre  utilisee  pour  ce  type  de  mecanisme. 

mm  Differentes  phases  d'une  reaction  en  chaine 

•  La  phase  d’  initiation  (ou  d’  amor  gage)  comporte  l’acte  d’amor£age  et,  eventuellement,  des  actes  de  trans- 
fert :  elle  conduit  aux  centres  actifs  porteurs  de  chaine  et  parfois  a  des  produits  mineurs. 

•  La  phase  de  propagation  comporte  toujours  au  moins  deux  actes  elementaires  differents  faisant  intervenir 
deux  centres  actifs  qui  sont  alternativement  consommes,  puis  regeneres.  Cette  sequence  reactionnelle  est  fer¬ 
mee  sur  elle-meme  et  peut  se  repeter  un  grand  nombre  de  fois,  independamment  de  l’acte  d’initiation  : 
il  apparait  ainsi  une  chaine  reactionnelle  dont  la  sequence  fermee  constitue  le  maillon.  Les  radicaux  qui 
participent  a  la  chaine  reactionnelle  sont  appeles  des  radicaux  porteurs  de  chaine  ;  le  bilan  de  la  sequence 
correspond  au  bilan  principal  macroscopique  de  la  reaction. 

•  La  phase  de  rupture  (ou  de  terminaison),  au  cours  de  laquelle  les  centres  actifs  disparaissent,  bloque  la 
propagation  de  la  reaction.  Ses  produits  peuvent  constituer  des  produits  mineurs  de  la  reaction. 

•  Energie  d’activation 

Soit  une  reaction  complexe  caracterisee  par  une  constante  apparente  de  vitesse  k  qui  peut  etre  ecrite  sous  la  forme  : 

k  =mr 

i 

L’energie  d’activation  du  processus  global  satisfait  alors  a  la  relation  : 

Ea  =Da,  .  Eai 

i 
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Applications  directes  du  cours 


Processus  elementaires  ? 


1  •  Parmi  les  equations  suivantes,  quelles  sont  celles  qui 
ne  peuvent  surement  pas  representer  un  processus 
elementaire  ?  Que  peut-on  dire  des  autres  ?  Justifier  la 
conclusion. 


a.  N2  +  3H2  — ► 

b.  CH3  +  Br  — ► 

c.  CH3CH3  +  Br  - - 

d.  CH4  +  Br  - 

e.  N  +  3  H  — > 

f.  l/2N2  +  3/2H2  > 

g.  NH2  +  H  ► 

h.  2H  +  2  O  ► 

i.  Br  +  Br  +  Br  - - 

j.  CH3CHO  ► 


2  NH3 
CH3Br 

CH3CH2  +  HBr 
CH3Br  +  H 
NH3 

nh3 

nh3 

h2o2 

Br2  +  Br 
CH4  +  CO 


2  •  Ecrire  la  loi  cinetique  correspondant  aux  processus 
elementaires  identifies. 


Formation  de  radicaux 

1  •  Ecrire  la  formule  developpee  des  molecules  de  pro¬ 
pane,  d’ethoxyethane  et  de  dichloromethane. 

2  •  Ecrire  la  formule  developpee  des  differents  radicaux 
pouvant  se  former  par  rupture  homolytique  d’une  liaison 
dans  chacune  de  ces  molecules.  Preciser  dans  chaque  cas 
la  liaison  rompue. 

o  Influence  de  la  temperature 

1  •  Ecrire  la  formule  developpee  de  la  molecule  d’oxyde  de 
dimethyle.  En  deduire  la  formule  developpee  des  differents 
radicaux  pouvant  se  former  par  rupture  homolytique  d’une 
liaison  dans  cette  molecule.  Preciser  dans  chaque  cas  la 
liaison  rompue. 

2  •  En  supposant  que  ces  deux  reactions  suivent  la  loi 
d’ Arrhenius  avec  le  meme  facteur  preexponentiel  et  que  l’ener- 
gie  d’activation  soit  pratiquement  egale  a  l’energie  de  reac¬ 
tion,  calculer  le  rapport  des  constantes  de  vitesse  a  400  °C. 

3  •  Sachant  que  le  facteur  preexponentiel  est  de  4. 10I6s_1, 
calculer  la  constante  de  vitesse  de  la  reaction  la  plus  rapide 
a  25  °C  et  a  400  °C.  En  deduire  les  temps  de  demi-reac- 
tion  correspondants.  Quelle  conclusion  peut-on  en 
tirer  ?  SOS 

Donnees  : 

Energies  de  liaison  (kJ .  mol-1) :  C-H  :  415  ;  C-0  :  350. 

SOS  :  Deduire  I’ordre  de  reaction  a  partir  de  I’ unite  de 
la  constante  de  vitesse. 


Diagramme  energetique 

Indiquer  l’aspect  du  diagramme  donnant  les  variations  de 
l’energie  potentielle  Ep  en  fonction  de  la  coordonnee  de 
reaction  dans  les  trois  cas  suivants  SOS  : 

a.  CH3  +  CH3 - >C2H6 

L’energie  molaire  d’activation  est  de  16  kJ.mol-1. 

b.  CH4  +  OH - >CH3  +  H20 

L’energie  molaire  d’activation  est  de  52  kJ.mol-1. 

c.  H  +  02 - ¥  OH  +  O 

L’energie  molaire  d’activation  est  de  70  kJ.  mol-1. 

Donnees  : 

Energie  de  liaison  (kJ.mol  1  )  :  C-H  :  415  ;  C-0  :  356  ; 
C-C  :  345  ;  O-H  :  463  ;  0  =  0  dans  02  :  498. 

SOS  :  Evaluer  l  energie  de  reaction  a  partir  des  energies 
de  liaison. 

Seuil  de  frequence 
pour  une  photolyse 

1  •  Rappeler  la  formule  de  Lewis  de  la  molecule  de  dichlore. 

2  •  Pour  rompre  homolytiquement  une  liaison  chimique 
entre  deux  atomes  A  et  B.  il  faut  fournir  une  energie  mini¬ 
male,  appelee  energie  de  liaisonA-B  et  not eeD^g  .  Quelle 
relation  la  frequence  v  d’une  radiation  doit-elle  verifier 
pour  que  l’absorption  d’un  de  ses  photons  provoque  la  dis¬ 
sociation  de  la  liaison  A  -B  ? 

3  •  Sachant  que  D q  vaut  2,52  eV,  calculer  la  frequence, 
puis  la  longueur  d’onde  limite  d’une  radiation  susceptible 
de  dissocier  les  molecules  de  dichlore  Cl2  .  Situer  cette 
radiation  par  rapport  a  l’intervalle  des  radiations 
visibles.  SOS 

SOS  :  1  eV  =  1,6. 10-19  J. 

O  Etat  photostationnaire 

1  •  Le  spectre  d’absorption  de  la  vapeur  de  dibrome  est 
reproduit  sur  le  document  ci-dessous.  En  deduire  la  cou- 
leur  de  la  vapeur  de  dibrome. 

Spectre  d’absorption  du  dibrome  en  phase  gazeuse 


2  •  Un  recipient  transparent,  contenant  uniquement  du 
dibrome,  est  eclaire  par  un  faisceau  de  radiations  bleues. 
Quelles  sont  les  reactions  elementaires  pouvant  se  pro- 
duire  dans  le  melange  reactionnel  ?  Justifier  la  reponse. 

3  •  Comment  la  concentration  en  atomes  de  brome  dans 
le  melange  varie-t-elle  au  cours  du  temps  ?  Montrer  que 
le  systeme  tend  vers  un  etat  stationnaire  de  composition 
constante.  Qu’advient-il  alors  des  reactions  elementaires 
se  produisant  dans  le  systeme  ?  SOS 

4  •  On  double  la  puissance  du  faisceau  lumineux  tout  en 
gardant  les  memes  radiations  bleues.  Que  devient  la  com¬ 
position  du  melange  ? 

SOS  :  Examiner  I’effet  des  variations  de  la  concentration 
en  atomes  de  brome  sur  la  vitesse  de  certaines  reactions. 

Recombinaison 
de  radicaux  monoatomiques 

Un  melange  gazeux  de  diiode  et  d’argon  est  irradie  par 
l’eclair  emis  par  un  laser  (10~9  s)  ;  les  molecules  h  sont 
pratiquement  toutes  dissociees  et  on  etudie  la  recombi¬ 
naison  des  atomes  d’iode.  On  mesure,  pour  differentes 
concentrations  en  argon  et  en  atomes  d’iode  I'  (cf.  tableau 
ci-dessous),  la  vitesse  initiale  Vo  =  d [It]  /dr  (en 
pmol .  L-1.  s_1)  : 


^  [Do  (pniol.L-1) 

[Ar] 

(mmol.L-1) 

10,0 

20,0 

40,0 

60,0 

1.0 

8,7. 10“4 

3,5. 10“3 

1,4. 10“2 

3,1 . 10-2 

5,0 

4,3. 10“3 

C't 

O 

OO 

7,0. 10“2 

1,6. 10-1 

10,0 

8,7. 10“3 

3,5. 10“2 

1,4.  IQ"1 

3,1 . 10-1 

1  •  Montrer  que  ces  donnees  experimentales  ne  sont  pas 

compatibles  avec  l’hypothese  d’un  processus  elementaire 
bimoleculaire  :  21" - -  I2 

2  •  Determiner  les  ordres  partiels  initiaux  de  la  reaction 
de  recombinaison  des  atomes  d’iode.  Quel  est  le  role  de 
1’ argon  ? 

3  •  Calculer  la  constante  de  vitesse  de  ce  processus  ele¬ 
mentaire. 

Pyrolyse  d'un  peroxyde 

En  phase  gazeuse,  le  peroxyde  de  ditertiobutyle  se  decom¬ 
pose  selon  la  reaction  d’equation  : 
(CH3)3C-0-0-C(CH3)3  =  CH3CH3  +  2CH3COCH3 

1  •  Ecrire  la  formule  developpee  plane  et  nommer  les  pro- 
duits  de  cette  reaction.  Quelle  particularity  structurale  pre¬ 
sente  la  molecule  d’un  peroxyde  ? 


Mecanismes  reactionnels  en  cinetique  homogene 


2  •  Le  mecanisme  reactionnel  suivant  a  ete  propose  pour 
cette  reaction  : 

(CH3)3C-0-0-C(CH3)3  —  2  (CH3)3C-0-  kx 

(CH3)3C-0-  —  (CH3)2CO  +  "CH3  k2 

2  "CH3  — -  CH3-CH3  £3 


Cette  reaction  est-elle  une  reaction  en  chaine  ?  Si  oui, 
mettre  en  evidence  la  phase  caracteristique  d’un  tel  pro¬ 
cessus. 


3  •  Etablir  l’expression  de  la  vitesse  de  disparition  du  per¬ 
oxyde  et  celles  des  vitesses  de  formation  des  produits.  Ces 
vitesses  sont-elles  egales  ? 


4  •  En  utilisant  1’ approximation  des  etats  quasi  station- 
naires  pour  les  intermediaires  reactionnels,  definir  et  expri¬ 
mer  alors  la  vitesse  de  la  reaction.  Quel  est  son  ordre  ? 


5  •  Justifier  le  choix  du  premier  acte  elementaire.  SOS 

Donnees  : 

Energies  de  liaison  (kJ.  moD1) :  C-H:415  ;  C-O:350; 
0-0  :  143  ;  C-C  :  345. 


SOS  :  Envisage r  les  autres  actes  elementaires  d'  initia¬ 
tion  ;  comparer  leurs  energies  d’ activation  en  utilisant  les 
energies  de  liaison. 


Etape  cinetiquement  determinante 

On  considere  la  reaction  d’equation  : 

2  NO  +  2  H2  =  2  H20  +  N2 

1  •  Dire  pourquoi  cette  reaction  n’est  certainement  pas  un 
acte  elementaire. 

2  •  On  admet  pour  cette  reaction  le  mecanisme  suivant  : 

(1)  2  NO  =  N202  equilibre  tres  rapidement  etabli  ; 

constante  d’ equilibre  K 

(2)  N202  +  H2 - *-  N2  +  H202  k  reaction  difficile 

(3)  H202  +  H2 - *-  2  H20  reaction  facile. 

Deduire  de  ce  mecanisme,  l’expression  de  la  vitesse  de  la 
reaction  globale  en  fonction  des  concentrations  [NO]  et 
[Ho].  SOS 

SOS  :  Exprimer  que  les  concentrations  de  NO  et  N2O2 
sont  reliees  par  la  constante  d’ equilibre  K. 


f[i)  Pyrolyse  du  propanal 

Une  pyrolyse  est  une  decomposition  provoquee  par  une  ele¬ 
vation  de  temperature.  En  presence  de  peroxydes,  le  meca¬ 
nisme  de  la  pyrolyse  du  propanal  est  presente  ci-apres,  kj 
etant  la  constante  de  vitesse  de  l’acte  elementaire  i. 
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ROOR  2  RO •  k\ 

RO’  +  C2H5CHO  - ROU  +  C2H5C'0  k2 

C2H5C'0  - C2H5  +  CO  k3 

C2H5+  C2H5CHO  — -  C2H6  +  C2H5C'0  A'4 

C2H5  +  C2H5  —  C2H4  +  C2H6  k5 


1  •  Determiner  la  nature  des  differentes  etapes  de  cette 
sequence  reactionnelle.  Quel  est  le  role  de  la  molecule 
ROOR  ? 

2  •  En  utilisant  une  hypothese  que  l’on  justifiera,  etablir 
l’expression  de  la  vitesse  de  disparition  du  propanal  en 
fonction  des  concentrations  en  peroxyde  et  en  propanal. 

3  •  Les  chaines  reactionnelles  sont  longues  ;  en  deduire 
1’ equation  principale  et  1’ordre  initial  de  cette  reaction. 
SOS 

SOS  :  Relier  la  longueur  des  chaines  aux  vitesses  de 
formation  des  especes  moleculaires. 

CD  Photolyse  du  nitrite 
de  tertiobutyle 

1  •  Le  nitrite  de  tertiobutyle  est  le  produit  de  la  reaction 
de  l’acide  nitreux  HN02  sur  le  2-methylpropan-2-ol  selon 
l’equation  : 

tf-0H  +  HN02  =  R- 0N0  +  H20 
Ecrire  la  formule  developpee  du  nitrite  de  tertiobutyle. 

2  •  Soumis  au  rayonnement  ultraviolet  emis  par  une  lampe 
a  mercure,  le  nitrite  de  tertiobutyle  se  decompose  selon  le 
mecanisme  suivant : 

RONO  +  photon  - *■  RO’  +  NO'  k\ 

RO’  - ►  CH3COCH3  +  *CH3  k2 

■CH3  +  'NO  - -  CH3NO  k3 

Verifier  que  le  mecanisme  est  bien  compatible  avec  la 
structure  qui  a  ete  etablie  a  la  question  1). 

3  •  La  reaction  photochimique  ci-dessus  est-elle  une 
reaction  en  chaine  ?  Justifier. 

4  •  En  utilisant  LA.E.Q.S.,  etablir  l’expression  de  la  vitesse 
de  reaction. 

0  Etude  d'une  reaction 
d'oxydoreduction 

A  298  K,  on  melange  100  mL  de  solution  aqueuse  d’ions 
cobalt  (III)  Co3  +  ,  de  concentration  initiale  de 
1,00  mmol.L-1  et  100  mL  de  solution  aqueuse  d’ions 
fer  (II)  Fe2+  ,  de  meme  concentration  initiale. 


1  •  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  d’oxydoreduction,  sus¬ 
ceptible  de  se  produire  entre  ces  especes.  Cette  reaction 
est  quantitative. 


2  •  On  a  determine  la  concentration  des  ions  Fe2+,  a 
differentes  dates  : 


t{  s) 

20 

40 

60 

80 

100 

120 

[Fe2+]  (jUinol.L-1) 

278 

192 

147 

119 

100 

86 

a.  Exprimer  la  vitesse  de  reaction  si  les  ordres  partiels  sont 
1  par  rapport  a  chacun  des  reactifs. 

b.  Montrer,  a  l’aide  d’une  construction  graphique  appro- 
pride,  que  les  resultats  experimentaux  sont  en  accord  avec 
une  cinetique  d’ordre  global  2.  En  deduire  la  valeur  de  la 
constante  de  vitesse  k.  SOS 

Echelle  :  abscisse  :  1  cm  pour  10  s  ;  ordonnee  :  2  cm  pour 
1  000  mol-1 .  L  . 

3  •  La  meme  experience  est  effectuee  pour  differentes 
valeurs  du  pH.  On  montre  que  k  varie  selon  une  loi  du  type  : 

k‘a*W\ 

Pour  justifier  la  variation  de  k  avec  le  pH  du  milieu,  on 
propose  un  modele,  oil  deux  mecanismes  reactionnels 
interviennent  simultanement. 

Mecanisme  (a)  : 

(1)  Co3+  +  Fe2+ - -  Co2+  +  Fe3+  constante  de  vitesse  k\ 

Mecanisme  (b)  : 

(2)  Co3+  +  H20 - -  CoOH2+  +  H+  preequilibre  rapide, 

caracterise  par  la  constante  : 

_  |CoOH2+j .  |H+] 

2  “  [Co3+] 

(3)  CoOH2+  +  Fe2+ - -  Fe3+  +  CoOH+  etape  lente, 

constante  de  vitesse  k3  . 

(4)  CoOH+  +  H+ - -  Co2+  +  H20  etape  rapide,  constante 

de  vitesse  £4 . 

a.  Exprimer  la  vitesse  d’apparition  de  Fe3+  a  partir  des 
mecanismes  (a)  et  (b).  Montrer  que  le  modele  envisage 
rend  compte  des  resultats  experimentaux.  SOS 

b.  Donner  les  expressions  des  constantes  de  vitesse  k\  et 
k3  en  fonction  de  a,  b  etK2. 

Donnees  :  Les  couples  redox  mis  en  jeu  sont  Fe3+  /  Fe2+ 
et  Co3+  /  Co2+. 

SOS  :  2  •  Utiliser  une  representation  linearisee. 

3  •  II  s’agit  de  la  vitesse  globale  d’  apparition  de  Fe^+. 


Mecanismes  reactionnels  en  cinetique  homogene 


IS) 

LU 


©  Theorie  de  Lindeman 

II  arrive  souvent  que  des  reactions  de  decomposition  en 
phase  gazeuse,  a  volume  constant,  suivent  des  lois 
cinetiques  complexes,  mais  tendent  vers  le  premier  ordre  par 
elevation  de  pression  et  vers  le  deuxieme  par  abaissement. 
Lindemann  a  propose  1’ interpretation  suivante  de  ce  phe- 
nomene. 

Soit  A  le  gaz  considere.  Au  cours  d’une  collision  entre  deux 
molecules  de  A ,  de  l’energie  est  transferee  de  l’une  a  l’autre. 
Cette  energie  transferee  peut  etre  suffisante  pour  que  la 
molecule  qui  la  regoit,  designee  par  A*,  se  trouve  de  ce  fait 
dans  un  etat  instable  et  se  decompose  ensuite  en  molecules 
B  et  C,  ce  qui  se  represente  par  les  deux  reactions  elemen- 
taires  (1)  et  (2)  : 

A  +  A  - *-  A  +  A*  (1) 

A*  - -  B  +  C  (2) 

La  reaction  ( 1 )  peut  avoir  lieu  en  sens  inverse  ;  il  faut  done 
ajouter  au  mecanime  la  reaction  (-  1)  : 

A  +  A*  - -  A  +  A  (-1) 

1  •  Quel  est  le  bilan  de  cette  sequence  de  reactions  ? 

2  •  A'i  ,  A_ i  et  k2  designant  les  constantes  de  vitesse  des 
reactions  (1),  (-  1)  et  (2),  appliquer  1’ approximation  de 
l’etat  stationnaire  a  A*. 

3  •  En  deduire  la  vitesse,  d[£]/df  ou  d[C]/df,  d’appari- 
tion  des  produits  B  ou  C  et  montrer  que,  dans  l’approxi- 
mation  de  l’etat  stationnaire  (et  seulement  dans  ce  cas), 
elle  est  egale  a  celle  de  la  disparition  de  A.  SOS 

4  •  Montrer  que,  dans  ces  conditions,  la  loi  cinetique  trou- 
vee  pour  la  vitesse  de  disparition  de  A  tend  bien  approxi- 
mativement  vers  le  premier  ordre  par  elevation  de  la  pression 
et  vers  le  deuxieme  par  abaissement. 

5  •  Dans  les  deux  cas,  relier  l’energie  d’activation  Ea  de 
la  reaction  globale  (A  =  B  +  C)  acelles,^!  ,£Lj  etE2  des 
trois  etapes  (1),  (-  1)  et  (2).  On  supposera  que  la  loi 
d ’Arrhenius  est  verifiee  pour  les  constantes  de  vitesse  Aq, 
k_\  et  A 2  des  trois  etapes. 

SOS  :  Relier  pression  et  concentration. 


©  Pyrolyse  de  I'ethanal 

Le  mecanisme  de  cette  reaction  a  ete  determinee  :  il  comporte 
les  actes  elementaires  suivants,  ou  7?,-  designe  un  radical : 

ki 

h 
h 

*4 

h 
h 


CH3CHO  — 1  +’R2 

(1) 

'Rx  — ~’R3  +  CO 

(2) 

•R3  +  CH3CHO  — -  H2  +  7?4 

(3) 

•r4  — '  mR2  +  CO 

(4) 

•R2  +  CH3CHO  — ►  CH4  +  'Ra 

(5) 

•r2  +  ’R2  — ►  c2h6 

(6) 

tifier  les  radicaux  'R 1  ,  'R2  ,  'R2  et  "R4.  SOS 

QC 


2  •  Mettre  en  evidence,  dans  le  mecanisme  propose,  la  phase 
caracteristique  d’une  reaction  en  chaine.  Quel  est  son  bilan  ? 


3  •  Mettre  en  evidence  les  differentes  phases  du  meca¬ 
nisme  reactionnel. 


4  •Enutilisantl’A.E.Q.S.  pour  les  concentrations  des  inter- 
mediaires  reactionnels,  etablir  l’expression  de  la  vitesse  de 
disparition  de  I’ethanal.  Cette  reaction  admet-elle  un  ordre  ? 

5  •  L’experience  montre  que  les  chaines  reactionnelles 
sont  longues.  En  deduire  le  bilan  principal  de  la  reaction 
et  son  ordre.  SOS 


SOS  :  1  •  Identifier  d’ abord  “R2, puis proceder  de  proche 
en  proche. 

2  •  Relier  la  longueur  de  la  chaine  aux  vitesses  de  for¬ 
mation  des  differents  produits  de  la  reaction. 


Chaines  ramifiees 


1  •  L’  un  des  mecanismes  proposes  pour  la  reaction  de  syn- 
these  thermique  de  l’eau  comporte  les  actes  elementaires 
suivants  : 


H  2  +  M 

— -  2H'+M 

(1) 

k\ 

H'  +  02 

I 

d 

X 

+ 

q 

(2) 

h 

'O'  +  h2 

- -  'OH  +  H' 

(3) 

h 

HO'  +  H2 

- -  H20  +  H' 

(4) 

h 

H'  +  paroi 

- -  H  adsorbe 

(5) 

h 

a.  Etablir  la  structure  electronique  de  l’atome  d’oxygene 
a  l’etat  fondamental.  Indiquer  la  representation  de  Lewis 
correspondante.  Justifier  l’ecriture  'O'  . 

b.  Quel  est  le  role  de  la  paroi  dans  l’acte  (5)  ? 

c.  Cette  reaction  est-elle  une  reaction  en  chaine  ?  Si  oui, 
preciser  quels  sont  les  actes  elementaires  constituant  cha- 
cune  de  ses  phases  caracteristiques. 


2  •  La  synthese  thermique  du  bromure  d’hydrogene  peut 
etre  effectuee  a  300  °C,  temperature  a  laquelle  tous  les 
participants  a  la  reaction  sont  gazeux.  Le  mecanisme  sui- 
vant  a  ete  propose  : 


Br2  +  M 

- -  2  Br*  +  M 

(1) 

h 

Br*  +  H2 

- -  BrH  +  H* 

(2) 

h 

H*  +  Br2 

- -  HBr  +  Br* 

(3) 

h 

H*  +  HBr 

- -  H2  +  Br* 

(4) 

h 

2  Br*  +  M 

- *-  Br2  +  M 

(5) 

h 

a.  Quel  est  le  role  de  M  dans  les  actes  (1)  et  (5)  ? 

b.  Cette  reaction  est-elle  une  reaction  en  chaine?  Si  oui, 
preciser  les  actes  elementaires  constituant  chacune  de  ses 
phases  caracteristiques. 

c.  Comment  qualifier  l’acte  (4)  ? 


3  •  En  comparant  les  bilans  des  phases  de  propagation  des 
syntheses  de  LLO  et  de  HBr,  expliquer  pourquoi  la  chaine 
est  dite  ramifiee  pour  EDO  et  droite  pour  HBr. 
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Utilisation  des  acquis 


€•>  '  Etablissement  d'un  mecanisme  : 
photolyse  de  I'iodure  d'hydrogene 

Eclaire  par  des  radiations  de  longueur  d’onde  voisine  de 
250  nm,  l’iodure  d’hydrogene  en  phase  gazeuse,  se  decom¬ 
pose  selon  une  reaction  d’equation  : 

2  HI  (g)  =  H2  (g)  +  I2  (g) 

1  •  On  suppose  que  la  premiere  etape  de  la  reaction  est : 

H-I  +  photon - >  H’  +  I' 

Cette  reaction  est-elle  plausible  sur  le  plan  energetique  ? 
En  appelant  <Pa  le  nombre  de  photons  absorbes  par  unite 
de  temps,  exprimer  la  vitesse  de  cette  etape.  SOS 

2  •  Une  fois  formes,  les  atomes  d’hydrogene  et  d’iode  peu- 
vent  effectuer  des  chocs  sur  les  autres  entites  du  melange  : 
combien  de  types  de  chocs  bimoleculaires  peut-on  envi- 
sager  ?  Quels  sont  les  plus  probables  ? 

3  •  Parmi  les  chocs  les  plus  probables,  quels  seront  les 
plus  efficaces  ?  SOS 

4  •  Les  reactions  de  recombinaison  des  atomes  font  inter¬ 
vene  des  actes  trimoleculaires.  Pourquoi  ?  Quelles  seront 
les  plus  efficaces  ? 

5  •  Proposer  un  mecanisme  reactionnel  en  utilisant  les 
conclusions  precedentes. 

6  •  Dans  le  cadre  de  ce  modele,  ecrire  l’expression  de  la 
vitesse  de  disparition  de  l’iodure  d’hydrogene  et  celle  des 
vitesses  de  formation  des  produits.  Ces  vitesses  sont-elles 
egales  ? 

7  •  Reprendre  la  question  precedente  en  utilisant  Papproxi- 
mation  des  etats  stationnaires  pour  les  intermediaries  reac- 
tionnels  ;  definir  et  exprimer  alors  la  vitesse  de  la  reaction. 

Donnees  : 

Energies  de  liaison  (kJ.mol-1)  :  HI  :  298  ;  H2  :  436  ; 
I2  :  151. 

SOS  :  1  •  La  vitesse  d’  un  processus  elementaire  photo- 
cliimique  est proportionnelle  au  nombre  de  photons  absor¬ 
bes  par  unite  de  temps. 

3  •  Les  chocs  sont  d’autant  plus  efficaces  que  la  barriere 
d’energie  potentielle  est  basse. 

©  Oxydation  de  NO 

Si  on  se  place  dans  des  conditions  favorables,  on  peut 
etudier  la  cinetique  de  la  reaction  (Ox)  : 


2  NO(g)  +  02  (g)  =  2  N02  (g)  (Ox) 

1  •  Cette  reaction  n’est  pas  elementaire.  Proposer  une 
explication. 

2  •  Quand  des  volumes  egaux  de  NO  et  d’air  sont  melan¬ 
ges  a  la  pression  atmospherique,  la  production  de  N02  est 
rapide.  Cependant,  quand  NO  sort  du  pot  d’echappement 
d’une  voiture  a  des  concentrations  massiques  de  quelques 
ppm,  il  reagit  tres  lentement  avec  Pair. 

Que  suggere  cette  observation  en  terme  de  loi  de  vitesse 
et  du  mecanisme  probable  ? 

3  •  Le  mecanisme  propose  pour  cette  reaction  est  le 
suivant : 

2  NO(g) )  T=±  N202  (g)  (1) 

N202  (g)  +  02  (g)  —  2N02(g)  (2) 

L’equilibre  (1)  est  rapidement  etabli. 

Determiner  alors  la  vitesse  d’apparition  de  N02  en  fonc- 
tion  des  concentrations  [NO]  et  [02],  de  la  constante  d’equi- 
libre  K\  et  de  la  constante  de  vitesse  £2. 

Cette  loi  est-elle  compatible  avec  les  previsions  de  la  ques¬ 
tion  2)  ? 

La  reaction  ( Ox)  admet-elle  un  ordre  ?  Si  oui,  donner  l’ordre 
global,  ainsi  que  les  ordres  partiels  par  rapport  aux  reactifs 
et  l’expression  de  la  constante  de  vitesse  globale  kox.  SOS 


4  •  Le  tableau  suivant  donne  les  valeurs  de  la  constante 
de  vitesse  de  la  reaction  (Ox)  a  differentes  temperatures  : 


T(  K) 

150 

180 

210 

230 

kox  (L2.  mol_2.s_1) 

1,41 . 104 

1,33.10s 

2,53. 102 

1,05. 102 

Determiner  Penergie  d ’activation Z^d'activation  de  cette 
reaction.  Peut-on  justifier  le  signe  de  £a  compte  tenu  de 
l’expression  de  kox  ?  Ce  signe  est-il  compatible  avec 
l’hypothese  d’une  reaction  elementaire  ?  SOS 

SOS  :  3  •  Rechercher  1’ etape  cinetiquement  determinate. 
4  •  Tenir  compte  de  ce  que  la  constante  d’equilibre  peut 
varier  avec  T. 

(D’apres  Concours  ENS.) 

"Photolyse  de  la  propanone 

Le  groupe  carbonyle  des  cetones  et  des  aldehydes  absorbe 
des  radiations  electromagnetiques  situees  dans  Pultra- 
violet ;  il  peut  en  resulter  des  reactions  photochimiques. 
Ainsi,  l’absorption  des  radiations  de  longueur  d’onde  voi¬ 
sine  de  300  nm  par  la  propanone  en  phase  gazeuse  pro- 
voque  sa  decomposition  selon  une  reaction  d’equation  : 
CH3-CO-CH3  (g)  =  CH3-CH3  (g)  +  CO  (g) 


Mecanismes  reactionnels  en  cinetique  homogene 
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1  •  Le  mecanisme  reactionnel  suivant  a  ete  propose  pour 
cette  photolyse  : 

CH3-CO-CH3  +  photon  - -  CH3-CO*  +  *CH3  k\ 

CH3-CO*  — -  -ch3  +  CO  k2 

H3C*  +  -CH3  - -  CH3-CH3  £3 

Cette  reaction  est-elle  une  reaction  en  chaine  ?  Si  oui, 
mettre  en  evidence  les  caracteristiques  d’un  tel  processus. 

2  •  Ecrire  l’expression  de  la  vitesse  de  disparition  de  la 
propanone  et  celle  des  vitesses  de  formation  des  produits. 
Ces  vitesses  sont-elles  egales  ? 

3  •  Reprendre  la  question  precedente  en  utilisant 
l’approximation  des  etats  stationnaires  pour  les  inter¬ 
mediaries  reactionnels  ;  definir  et  exprimer  alors  la  vitesse 
de  la  reaction.  Quel  est  son  ordre  ?  On  appellera  <Z>a  le 
nombre  de  photons  absorbes  par  unite  de  temps.  SOS 

4  •  On  definit  le  rendement  quantique  d’une  photolyse 
comme  le  rapport  du  nombre  de  molecules  photolysees 
par  le  nombre  de  quanta  absorbes.  Le  rendement  quan¬ 
tique  determine  experimentalement  est  de  0,17  ;  le  meca¬ 
nisme  ci-dessus  est-il  compatible  avec  cette  valeur  ?  Sinon 
quelle  modification  peut-on  proposer  ? 

SOS  :  La  vitesse  d’un  processus  elementaire  photochi- 
mique  est  proportionnelle  au  nombre  de  photons  absor¬ 
bes  par  unite  de  temps. 

©  "Etude  cinetique  de  la  synthese 
de  I'eau 

La  reaction  de  synthese  de  I’eau  peut  etre  realisee  a 
298  K(25  °C)  par photosensibilisation.  Pour  cela,  on  irra- 
die  un  melange  de  dihydrogene  (H2),  de  dioxygene  (O2) 
et  de  vapeur  de  mercure  (Hg),  a  basse  pression,  par  une 
radiation  ultraviolette  de  longueur  d’onde  egale  a  254  nm. 
La  molecule  monoatomique  de  mercure  excitee  Hg* 
possede  alors  une  energie  suffisante  pour  dissocier,  lors 
d’un  choc,  la  molecule  de  dihydrogene. 

La  suite  des  reactions  elementaires  est  la  suivante  : 

1:  Hg  *-  Hg* 

2  :  Hg*  +  H2  Hg  +  2  H’ 

3  :  H"  +  02  — -  H02 

4:  H02+H2  - -  2'OH  +  H* 

5  :  "OH  +  H2  — -  H20  +  H’ 

6  :  H*  +  M  H  adsorbe 

( M  represente  une  molecule  de  la  paroi  du  reacteur.) 

Soit  /()  l’intensite  du  faisceau  lumineux,  effectivement 
utilisee,  pour  la  reaction  1. 


CtC 


On  suppose  que  la  reaction  2  s’effectue  alors  avec  une 
vitesse  v2  donnee  par  une  relation  de  la  forme  v2  =  k2.I 0  • 


On  designe  par  k 3  ,  £4  ,  £5  ,  les  constantes  cinetiques  des 
reactions  3,  4,  5  ;  et  on  pose  vg  =  &g[H']. 


1  •  Quels  sont  parmi  les  reactions  precedentes  celles  qui 
correspondent  a  une  initiation,  a  une  phase  de  propaga¬ 
tion  ou  a  une  rupture  (ou  terminaison)  de  chaine  ? 

2  •  Pourquoi  dit-on  que  les  reactions  2,  3,  4,  5  sont  des 
reactions  bimoleculaires  ?  Comment  peut-on  mettre  en 
evidence,  experimentalement,  l’influence  de  la  paroi  du 
reacteur  sur  la  vitesse  de  la  reaction  de  synthese  etudiee  ? 

3  •  Ecrire  l’equation  globale  de  la  reaction  de  synthese  de 
I’eau  realisee  par  la  sequence  proposee. 

4  •  En  admettant  la  validite  de  l’hypothese  d’existence 
d’etats  stationnaires  pour  les  divers  radicaux  formes,  expri¬ 
mer,  en  particulier  en  fonction  des  constantes  cinetiques, 
la  vitesse  de  formation  de  I’eau  lors  de  cette  reaction  de 
photosynthese. 

5  •  Peut-on  definir  un  ordre  global  pour  cette  reaction  de 
synthese  de  I’eau  ? 

6  •  Pour  de  tres  faibles  pressions  en  dioxygene,  la  reaction 
de  synthese  de  I’eau  possede  un  ordre  apparent.  Quel  est 
cet  ordre  global  apparent  et  quels  sont  les  ordres  partiels 
apparents  par  rapport  aux  reactifs  dihydrogene  et  dioxy¬ 
gene  ? 

7  •  a.  Tracer  l’allure  de  la  courbe  donnant  la  vitesse  de 
formation  de  I’eau  en  fonction  de  la  concentration  en 
dioxygene  limitee  au  domaine  experimental. 

b.  Qu’advient-il  lorsque  la  concentration  de  dioxygene 
tend  vers  le  rapport  A'g  /  2  £3  ? 


©  Cydisation  du  6-bromohex-1-ene 

Le  6-bromohex-l-ene  (que  Ton  notera  RBr)  peut  reagir  en 
presence  de  1’hydrure  de  tri  buty  let  a  i  n  B  u  3  S 11 H  et  d’un  amor- 
ceur  radicalaire  tel  que  l’azobis-isobutyronitrile  (AIBN). 
L’hex-l-ene  CH2=CH-(CH2)3-CH3  et  le  radical 
CH2=CH-(CH2)3-CH2*  seront  notes  Hex  et  Hex * . 

La  reaction  se  deroule  selon  le  schema  suivant  : 

AIBN  - -  2  (CH3)2C*-CN  (1)  k\ 

(CH3)2C*CN+  B«3SnH - - 

But,  Sn*  +  (CH3)2CH-CN  (2)  k2 

Bi^Sn'+RBr - *-  Hex' +  BujSnBr  (3)  k2 

Hex'  +  BM3S11H * Hex  +  But, Sn*  (4)  £4 
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CfU  -  CH  (CH2)3  ch2* 

— Cr~ 

(5)  k5 

(Hex') 

(MCP') 

\ _ /  +  S;/3SnH 

+  But, Sn* 

(6)  k6 

(MCP') 

(MCP) 

2  Bu3Sn'  — 

*  Bu6 Sn2 

(7)  A :7 

Un  des  radicaux  /'  formes  reagit  alors  sur  une  molecule 
de  monomere  M  pour  donner  un  deuxieme  radical  M\ . 

Im  +  M - ~M\  k 

(, k  etant  la  constante  de  vitesse  de  cette  reaction). 

En  admettant,  ce  qui  est  licite  au  bout  d’un  certain  delai, 
que  la  concentration  molaire  de  M\  est  independante  du 
temps,  exprimer  la  vitesse  d’initiation  Vj  de  M\  en  fonc- 
tion  de  kj  et  de  la  concentration  en  initiateur  [In]. 


1  •  Le  mecanisme  de  cyclisation  du  6-bromohex-l-ene 
correspond-il  a  un  mecanisme  en  chaine  ou  bien  a  un  meca¬ 
nisme  par  stades  ?  Justifier. 

2  •  Definir,  puis  exprimer  la  vitesse  de  formation  du  methyl- 
cyclopentane  (que  Eon  notera  MCP).  Memes  questions 
pour  l’hex-l-ene.  Justifier  l’expression  donnee. 

4  •  A  quelle  condition  peut-on  appliquer  l’approximation 
des  etats  quasi  stationnaires  (A.E.Q.S.)  a  un  compose  ? 
Determiner  les  equations  obtenues  en  appliquant  1’  A.E.Q.S. 
aux  intermediaries  reactionnels  MCP *  et  Hex*. 

5  •  a.  En  deduire  l’expression  de  [MCP*]  en  fonction  des 
concentrations  [Hex*],  et  [Bt^SnH], 

b.  En  supposant  que  la  concentration  en  Bu3SnH  reste 
constante  au  cours  de  la  reaction  et  que  la  solution  initiate 
ne  contient  aucun  des  produits  de  la  reaction,  etablir  une 
relation  entre  [MCP],  [Hex]  et  [Bt^SnH], 

c.  Comment,  en  pratique,  realiser  la  condition  :  «  concen¬ 
tration  en  Bu3SnH  constante  »  ? 

6  •  On  a  mesure,  a  60  °C,  les  valeurs  des  constantes  de 
vitesse  £4  et  k$  : 

A'4  =  4,43 . 106  mol-1 .  L .  s-1  et  k5  =  8,34 . 105  s”1 
Comment  expliquer  la  difference  entre  les  unites  de  ces 
deux  constantes  de  vitesse  ? 

Determiner  la  valeur  limite  de  la  concentration  en  Bi^SnH, 
supposee  constante,  qui  doit  exister  dans  la  solution  pour 
obtenir  plus  de  95  %  de  produit  cyclique  et  moins  de  5  % 
d’hex-l-ene  a  60  °C  en  fin  de  reaction. 

©  "Polymerisation 

La  polymerisation  de  l’ethylene  et  de  ses  derives  tels  que 
le  chlorure  de  vinyle  peut  etre  realisee  par  differents 
processus.  Toute  polymerisation  s’effectue  en  plusieurs 
stades  et  lorsqu’elle  est  de  type  radicalaire,  on  envisage 
dans  certains  cas  les  etapes  suivantes  : 

1  •  Dans  un  premier  temps  (stade  d’initiation),  a  partir 
d  ’  une  molecule  d  ’  initiateur  In,  on  forme  un  radical  I '  selon  : 

In  - -  2 /•  ki 

(Aq  etant  la  constante  de  vitesse  de  cette  reaction). 


2  •  Dans  un  second  temps  (stade  de  propagation),  le  radi¬ 
cal  M\  precedemment  forme  reagit  sur  une  molecule  M 
pour  conduire  au  radical  M'2e t  la  poursuite  du  processus 
conduit  a  un  radical  M'j  : 

M\+  M  - ~M\  kp 

M'2+M  - ►Af*3  kp 

M'j_i  +  M  - ~Mj  kp 

j  peut  varier  de  1  a  +  00,  la  constante  de  vitesse  kp  de  cha- 
cune  des  reactions  de  propagation  est  la  meme  et  la  concen¬ 
tration  [M'j]  de  chaque  radical  reste  constante  au  cours  du 
temps. 

Enfin,  dans  le  stade  de  terminaison,  deux  radicaux,  iden- 
tiques  ou  differents,  reagissent  entre  eux  pour  donner  nais- 
sance  a  une  molecule  de  polymere  : 

M]  +  M] • - P  kt 

(, kt  etant  la  constante  de  vitesse  de  la  reaction  de  termi¬ 
naison). 


a.  Exprimer  la  vitesse  de  formation  globale  du  radical 
M'j.  SOS 

b.  Montrer  que  la  vitesse  de  disparition  globale  v  de  M , 
dite  vitesse  de  polymerisation,  peut  se  mettre  sous  la 
forme  :  SOS 


v  =kp[M\. 


2  kj.  [In } 


+  V; 


Lp  V  *, 

SOS  :  2  •  a.  Prendre  en  compte  la  contribution  de  I’acte 
M*  +  M*,puis  negliger  [  M*]  devanti^ff 
b.  Exprimer  l' A.E.Q.S.  globale  pour  le  systeme. 


©  !  "Bromation  photochimique 
du  methane 


On  fait  reagir  photochimiquement  du  dibrome  avec  du 
methane  en  phase  gazeuse  a  des  temperatures  comprises 
entre  423  et  483  K.  Dans  les  conditions  utilisees,  il  se 
forme  seulement  du  bromomethane. 

On  admet  le  mecanisme  reactionnel  suivant : 

Br2  +  photon  - ►  2  Br'  (1) 

Br'  +  CH4  - *-  CH3  +  HBr  (2)  k2 

CH*3+Br2  - -CH3Br  +  Br-  (3)  k3 


Mecanismes  reactionnels  en  cinetique  homogene 
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CH3  +  HBr  - -  CH4  +  Br'  (4)  k4 

2  Br'  +  M  - -Br  2+M  (5)  k5 

1  •  L’energie  de  dissociation  de  la  molecule  de  dibrome 
estde  193  kJ. mol-1.  La  bromation  s’effectue  en  lumiere 
bleue  (A~  470  nm).  Montrer  qu’il  est  raisonnable  d’envi- 
sager  qu’elle  est  initiee  par  la  reaction  (1). 

2  •  Dans  la  reaction  (5),  le  symbole  M  represente  une 
molecule  quelconque  du  melange  en  reaction.  Expliquer 
pourquoi  on  fait  intervenir  la  molecule  M  dans  la 
combinaison  de  deux  radicaux  Br'  en  une  molecule  Br2. 

3  •  La  vitesse  v  de  production  des  radicaux  Br'  par  disso¬ 
ciation  photochimique  du  dibrome  est  proportionnelle  a 
l’intensite  /  de  la  lumiere  utilisee  pour  provoquer  la  reac¬ 
tion  et  a  la  concentration  du  dibrome  w  =  k\ ./.  [Bro]. 

k  1  est  un  coefficient  independant  de  la  temperature 
qui  depend  en  particulier  du  montage  utilise.  On  designe 
par  ki  la  constante  de  vitesse  de  la  reaction  elementaire 
i{i  =  2,  3,4,  5). 

d|Br2] 

“•  Calculer  la  vitesse  de  disparition  du  dibrome  :  -  ^ — 

en  fonction  de  k\ ,  /,  des  constantes  kj  et  des  concentrations 
des  diverses  molecules  presentes  dans  le  melange  reaction- 
nel.  SOS 


b.  Montrer  que  l’on  peut  ecrire  : 


dPBr; 

~d T 


■—k 


PCU4-[P 


Br, 


0/2 


p1/2. 

^4-PHBr'l 

^  k3  ■  P  Br2  j 

ou  P  et  px  designent,  respectivement,  a  la  temperature  de 
reaction  T,  la  pression  totale  et  la  pression  partielle  du 
constituant  X  considere  comme  un  gaz  parfait.  Donner 
l’expression  de  k'  en  fonction  de  /  et  des  constantes  de 
vitesse.  SOS 


4  •  La  reaction  de  bromation  n’a  pas  lieu  a  l’obscurite. 
Pour  la  suivre  experimentalement,  on  interrompt  le  fais- 
ceau  lumineux  pendant  le  temps  necessaire  a  la  mesure  de 
la  pression  partielle  du  brome  par  une  methode  photome- 
trique.  Les  reactions  etudiees  ci-dessous  sont  realisees, 
sauf  indication  contraire,  sous  eclairage  constant  d’inten- 
site  Iq.  Les  pressions  sont  donnees  en  mm  de  mercure. 
a.  On  realise,  a  453  K,  une  experience  de  bromation  defi- 
nie  par  les  conditions  suivantes  : 

(PCH4)o  =  418  mmHg;  (pBr2)o  =  45,4mmHg.  Les  valeurs 
de  pgr,  sont  donnees  dans  le  tableau  suivant : 


t(s) 

0 

31 

64 

118 

182 

241 

305 

PBr2(mm  Hg) 

45,40 

45,07 

44,72 

44,15 

43,48 

42,86 

42,18 

KJ 

oc 


Determiner  graphiquement  la  vitesse  initiale 
Calculer  la  valeur  de  k'  a  453  K. 


dPBr, 

df 


b.  On  reprend  l’experience  precedente  en  interposant  sur 
le  faisceau  lumineux  un  filtre  qui  reduit  son  intensite  I  a 
la  valeur  0,445  /q.  On  trouve  pour  k'  la  valeur  0,54. 10  4  s— 1. 
Montrer  que  ce  resultat  est  en  accord  avec  le  schema 
reactionnel  envisage. 

SOS  :  Relier,  pour  l’  etape  de  photolyse,  la  vitesse  de  pro¬ 
duction  de  Br  et  la  vitesse  de  disparition  de  Br2. 

Utiliser  I’A.E.Q.S.  Les  participants  etant  assimiles  a  des 
gaz  parfaits,  relier  leur  pression  partielle  px  et  lew 
concentration  [X]. 


©  Couche  d'ozone 

Le  cycle  de  formation  et  de  destruction  de  Lozone  dans  la 
haute  atmosphere  peut  etre  compris  sur  la  base  d  ’  un  modele 
reactionnel  reposant  sur  quatre  processus  elementaires 
simultanes  : 


o2 — -  O  +  O 

(a) 

j& 

O  +  02  +  N2 - -  O3  +  n2 

(b) 

kb 

O3  — -  02  +  0 

(c) 

jc 

O  +  O3  — -  02  +  02 

(d) 

h 

de  constantes  de  vitesses  ya,  Aq,,  jc,  k4. 

On  suppose  egalement  que  l’atmosphere  est  a  l’equilibre 
dynamique,  c’est-a-dire  qu’il  n’y  a  pas  de  melange  entre 
altitudes  differentes  sous  l’effet  de  la  convection. 

Dans  tout  le  probleme,  on  adoptera  imperativement  les 
conventions  suivantes  pour  les  concentrations  : 
ni  =  quantite  (nombre  d’atomes)  d’oxygene  par  unite  de 
volume  (atomes .  cm-3) ; 

n2  =  quantite  (nombre  de  molecules)  de  dioxygene  par 
unite  de  volume  (atomes .  cm-3) ; 

«3  =  quantite  (nombre  de  molecules)  d’ozone  par  unite  de 
volume  (atomes .  cm-3) ; 

«N  =  quantite  (nombre  de  molecules)  de  diazote  par  unite 
de  volume  (atomes .  cm-3). 

Remarque  :  Quelle  que  soit  /’  altitude  oil  les  mesure s  sont 
effectuees  (0  ou  15  km ),  les  experiences  donnent  les  resul- 
tats  suivants  : 

•  les  concentrations  en  atomes  de  d’oxygene  O  et  en  mole¬ 
cules  d’ozone  O3  sont  negligeables  devant  celle  de  mole¬ 
cules  de  dioxygene  02 ; 

•  la  concentration  en  dioxygene  reste  independante  des 
reactions  chimiques  qui  interviennent ; 

•  le  rapport  des  concentrations  en  dioxygene  02  et  dia¬ 
zote  No  reste  egal  a  0,25,  rapport  independant  des  reac¬ 
tions  chimiques  qui  interviennent. 
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Exercices 


1  •  a.  Situer  l’oxygene  et  l’azote  dans  le  tableau  perio- 
dique. 

b.  Donner  la  formule  de  Lewis  du  dioxygene. 

2  •  Quelle  est  la  concentration  de  dioxygene  dans  l’at- 
mosphere  au  niveau  de  la  mer  a  300  K  ? 

3  •  Est-il  frequent  de  rencontrer  des  reactions  trimolecu- 
laires  telles  que  (b)  ?  Pourquoi  ? 

4  •  Etablir  les  lois  de  vitesses  donnant  1’evolution  des  deri- 
vees  de  /?  i ,  n2,  n3  par  rapport  au  temps,  a  une  altitude  don- 
nee  (15  km),  en  fonction  des  concentrations  et  des  constantes 
de  vitesse. 

Par  la  suite,  tous  les  calculs  seront  effectues  pour  le  sys- 
teme  chimique  envisage  a  cette  altitude. 

5  •  Quel  est  le  role  du  diazote  dans  la  reaction  (b)  ? 

6  •  a.  Ce  modele  cinetique  complexe  ne  peut  etre  resolu 
de  fa5on  exacte  que  par  des  methodes  d’integration  nume- 
riques.  A  partir  des  observations  atmospheriques  et  des 
mesures  effectuees  en  laboratoire,  il  est  cependant  pos¬ 
sible  d’introduire  une  serie  d’ approximations  qui  permet- 
tent  d’arriver  a  un  resultat  significatif.  Que  peut-on  dire 
des  ordres  de  grandeur  des  variables  n\,  no,  no,  ? 

b.  Par  ailleurs,  les  experiences  de  laboratoire  indiquent  que  : 

•  les  contributions  des  reactions  (a)  et  (d)  a  la  loi  de  vitesse 
donnant  1’evolution  de  l’oxygene  atomique  peuvent  etre 
negligees  en  premiere  approximation  devant  celles  des 
reactions  (b)  et  (c),  c’est-a-dire  que  :  ja.n2  <K  jc.no,  et 
A'd .  «3  «  kb .  n2 .  «n  ; 

•  la  concentration  d’oxygene  atomique  atteint  sa  valeur 
d’equilibre  quasi  instantanement. 

En  deduire  l’expression  de  n\  en  fonction  de  jc,  no,,  k^ 
et  n2. 

c.  Montrer  que  le  fait  d’eliminer  les  reactions  (a)  et  (d) 
conduirait  a  des  resultats  errones.  Pour  s  ’en  rendre  compte, 
etablir  le  bilan  chimique  et  montrer  que  les  reactions  (a) 
et  (d)  doivent  etre  conservees. 

7  •  a.  On  considere  maintenant  le  systeme  complet  avec 
les  quatre  actes  elementaires.  Ecrire  la  relation  donnant  la 
somme  des  variations  des  concentrations  des  composants 
mineurs,  n\  et  no,,  en  fonction  du  temps. 

«l  atteint  sa  valeur  d’equilibre  quasi  instantanement  ;  en 
deduire  une  expression  simple  de  la  loi  devolution  de  la 
concentration  d’ozone  no,  en  fonction  du  temps. 

Montrer  qu’elle  tend  vers  une  valeur  limite  dont  on  don- 
nera  1’expression  en  fonction  de  ja  ,  kb ,  jc,  k ^  et  n2  ; 
on  supposera  que  la  concentration  d’ozone  est  nulle  au 
temps  t  =  0. 

b.  A  l’aide  des  valeurs  du  tableau  ci-dessous,  calculer  la 
valeur  limite  de  la  concentration  en  ozone  a  15  km  d’alti- 


Les  valeurs  numeriques  de  cette  table  ne  sont  pas  les  valeurs 
exactes,  tnais  des  valeurs  approchees  destinees  a permettre 
les  evaluations  numeriques  sans  calculette. 


altitude  (km) 

15 

«2  (atomes  .cm-3) 

1,0.1018 

7  a  (s-1) 

1 ,0. 10— 15 

7c (s-1) 

4,0. 10-4 

kb  (cm6 .  molec-2 .  s-1) 

L0.10-32 

kb  (cm3 .  molec-1 .  s-1) 

1 ,0. 10— 13 

Donnees  : 

Constante  du  gaz parfait :  R  =  M^.k  =  8,314  J. K-1. mol-1. 
Constante  de  Planck  : 

h  =  6,62  6  0  7  5  5 . 10-34  J .  s  =  6,63 . 10-34  J.  s. 

Constante  d’Avogadro  :  =  6,02. 1023  mol-1. 

Solution  de  l’equation  differentielle,  avec  la  condition 
initiale  x  =  0  a  t  =  0  : 

dr  =  o  _  4  r2  .  =  B  1  ~  exp  ( -  2\rA  .B.t) 

d?  '  ’  '  \  A  '  1  +  exp  ( -  2JX7B  .  t) 

(D'apres  Cone  ours  Mines  Ponts.) 


Exercices  en  relation 
avec  les  travaux  pratiques 


©  **Experience  de  Paneth 

Un  courant  de  dihydrogene  de  vitesse  c  =  14  m.s-1  est 
utilise  pour  entrainer  des  vapeurs  de  plombtetramethyle 
Pb(CH3)4.  Le  melange  circule  dans  un  tube  de  verre  etroit, 
horizontal  ou  il  est  decompose  par  chauffage  en  un  point 
determine  A  :  le  plomb  forme  un  depot  metallique  sur  la 
paroi  du  tube  tandis  que  les  radicaux  methyle  formes,  "CL^ , 
sont  entraines  par  le  courant  gazeux. 

1  •  Les  radicaux  formes  'CL^  reagissent  alors  avec  le  dihy¬ 


drogene  selon  : 

•CH3  +  H2  ►  CH4  +  H-  (1) 

2  H '  +M  >  H2  +  M*  (2) 

•CH3  +  H*  CH4  (3) 

2  ”CH3  CH3-CH3  (4) 


mais,  de  toutes  les  reactions  ou  interviennent  les  radicaux 
methyle,  seule  la  reaction  ( 1 )  se  fait  avec  une  vitesse  appre¬ 
ciable.  Pourquoi  ? 

De  plus,  elle  se  comporte  comme  une  reaction  d’ordre  1. 
Par  rapport  a  quel  reactif  et  pourquoi  ? 


Mecanismes  reactionnels  en  cinetique  homogene 


IS) 

LU 


2  •  Done  seule  la  reaction  (1)  est  a  considered  Exprimer 
la  concentration  en  radicaux  methyle  'CH3  en  fonction  de 
t  et  de  k\.  Quelle  relation  existe-t-il  entre  k \ ,  ['CH3]  et  la 
distance  AM  parcourue  a  l’interieur  du  tube  ? 

3  •  On  effectue  deux  experiences  successives  :  dans  cha- 
cune  d’elles,  on  dispose  en  aval  du  four  place  en  A,  un 
depot  d  ’  antimoine  metallique  et  1’  on  mesure  le  temps  pour 
que  ce  depot  disparaisse  par  reaction  des  radicaux  sur  lui 
selon  la  reaction  d’equation  : 

Sb  +  4  'CH3 - -  Sb(CH3)4 

Dans  la  premiere  experience,  le  «  miroir  »  d’antimoine  est 
a  22  cm  du  four  et  disparait  au  bout  de  45  s. 

Dans  la  seconde  experience,  un  miroir,  identique  au  pre¬ 
cedent,  est  a  37  cm  du  four.  II  disparait  au  bout  de  150  s. 
En  deduire  la  constante  de  vitesse  de  la  reaction  (1).  SOS 

SOS  :  Ilfaut  admettre  que  le  temps  necessaire  a  la  dis- 
parition  du  depot  d’  antimoine  est proportionnel  a  la  concen¬ 
tration  en  radicaux  methyle  au  niveau  de  ce  depot. 

Reactivite  de  Cr(CO)6 

En  solution,  Cr(CO)g  conduit  au  complexe  bimetallique 
Cr2(CO)n  selon  la  reaction  d’equation  : 

2Cr(CO)6  =  Cr2(CO)n+CO 
Le  mecanisme  propose  est  compose  des  etapes  elemen- 
taires  suivantes  : 

Cr(CO)6 — -  Cr(CO)5  +  CO  (1)  k{ 

Cr(CO)6  +  Cr(CO)5 - *  Cr2(CO)n  (2)  k2 

Cr(CO)5  +  CO - -  Cr(CO)6  (3)  k_\ 

Deux  cas  de  figure  sont  examines.  Dans  le  cas  1,  on  sup¬ 
pose  que  la  reaction  a  lieu  quelles  que  soient  les  conditions. 
Dans  le  cas  2,  on  suppose  que  l’etape  elementaire  (1)  ne 
peut  avoir  lieu  qu’en  presence  d’une  forte  irradiation  lumi- 
neuse.  Dans  les  deux  cas,  la  reaction  s’effectue  en  solution 
et  on  suppose  que  CO  reste  dissous  dans  la  solution. 

Cas  1 

1  •  Definir  la  vitesse  de  reaction.  Donner  son  expression 
en  fonction  des  constantes  k\  et  des  concentrations  des 
reactifs  et/ou  des  produits  figurant  dans  le  bilan  de  la  reac¬ 
tion.  La  reaction  admet-elle  un  ordre  ?  Si  oui,  lequel  ? 

2  •  Si  l’on  part  d’une  solution  contenant  uniquement 
Cr(CO)6,  que  peut-on  dire  de  la  loi  cinetique  en  debut  de 
reaction  ? 

Cas  2 

Pour  provoquer  la  reaction,  on  envoie  une  impulsion  laser 
intense  et  de  faible  duree  dans  le  milieu  reactionnel.  Puis, 
on  effectue  un  suivi  de  la  reaction  a  l’obscurite.  On  consi- 
derera  L  instant  t  =  0  a  la  fin  de  1’ impulsion  laser. 

3  •  Donner  l’expression  de  la  vitesse  de  disparition  v<j  de 
Cr(CO>5  apres  t-  0. 


Q£ 


4  •  Dans  cette  question,  la  solution  initiale  contient  uni¬ 
quement  Cr(CO)6.  Le  tableau  suivant  donne  les  concen¬ 
trations  des  especes  Cr(CO>6,  Cr(CO)5  et  CO  avant 
l’impulsion  laser  et  en  fin  d'impulsion. 


espece 

Cr(CO)6 

Cr(CO)5 

CO 

avant  impulsion 

CO 

0 

0 

en  fin  d’impulsion  (t  =  0) 

c0.(l  -x0) 

co-xq 

CQ.XQ 

On  effectue  plusieurs  suivis  cinetiques  a  des  concentra¬ 
tions  c 0  differentes.  Dans  les  conditions  experimentales 
ulilisees,  la  cinetique  de  disparition  de  Cr(CO)5  suit  une 
loi  de  pseudo  premier  ordre,  de  constante  apparente  k\ 


co  (10  2  mol.L  2) 

0,3 

0,4 

0,6 

0,8 

1,2 

1,4 

k’  (107  s"1) 

1,0 

L3 

2,1 

3,1 

4,2 

5,0 

a.  En  supposant  que  k2  et  k^\  sont  du  meme  ordre  de  gran¬ 
deur,  quelle  hypothese  sur  xq  doit-on  faire  pour  avoir  une 
telle  loi  cinetique  ? 

b.  Ecrire,  dans  ces  conditions,  l’expression  de  v^. 

c.  Determiner  la  valeur  de  k2.  Calculer  la  demi-vie  t\/2  de 
l’espece  Cr(CO)5  pour  la  solution  correspondant  a 
Co  =  0,3 . 10-2  mol .  L-1 

5  •  Dans  cette  question,  la  concentration  initiale  en  Cr(CO)6 
est  Co  =  0,3 . 10-2  mol .  L-1  et  la  solution  est  prealablement 
saturee  en  CO.  La  concentration  de  CO  correspondant  a 
la  saturation  estc  =  1,2. 1 0-2  mol . L~ 1 . 

a.  En  supposant  que  1 ’hypothese  surxo  de  la  question  4)  est 
toujours  verifiee,  montrer  que  peut  s’exprimer  selon  une 
loi  de  pseudo  premier  ordre  de  constante  apparente  k”. 

b.  La  «  demi-vie  »  de  l’espece  Cr(CO)5  est  de  13 . 10~9  s. 
A  partir  des  resultats  de  la  question  4),  deduire  la  valeur 
de  la  constante  k_\. 

(D’ apres  Concours  ENS.) 


©  ""Reaction  photosensibilisee 

Le  spectre  de  la  lumiere  emise  par  une  lampe  a  vapeur  de 
mercure  est  un  spectre  de  raies  ;  l’une  des  plus  intenses 
correspond  a  une  longueur  d’onde  de  254  nm,  souvent  uti- 
lisee  en  photochimie. 

On  effectue  diverses  experiences  avec  des  melanges  equi- 
molaires  de  monoxyde  de  carbone  et  de  dihydrogene  main- 
tenus  a  la  temperature  ordinaire  : 

a.  a  l’abri  de  la  lumiere,  le  melange  n’est  le  siege  d’au- 
cune  reaction  ; 

p.  il  en  est  de  meme  lorsque  le  melange  est  eclaire  par  la 
radiation  de  longueur  d  ’  onde  254  nm  (cette  radiation  n  ’  est 
d’ailleurs  absorbee  ni  par  H2  ni  par  CO) ; 
y.  la  vapeur  de  mercure  absorbe  fortement  cette  radiation ; 
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Exercices 
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8.  le  melange  auquel  on  a  ajoute  des  traces  de  vapeur  de 
mercure  absorbe  la  radiation  ;  il  est  alors  le  siege  d’une 
reaction  chimique  qui  fournit  du  methanal. 

1  •  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  observee.  Interpreter 
les  differentes  observations  et  expliquer  la  denomination 
de  reaction  pliotosensibilisee  donnee  a  cette  reaction. 

2  •  Le  mecanisme  comporte  les  actes  elementaires  sui- 
vants  (le  symbole  Hg*  represente  un  atome  de  mercure 


dans  un  etat  excite) : 

Hg  +  photon  - ►  Hg*  A'i 

Hg*  +  H2  - -  Hg  +  2  H'  k2 

H'  +  CO  — -  HC'O  k3 

HC'O  +  H2  - -  H2CO  +  H‘  k4 

HC'O  +  HC'O  - -  H2CO  +  CO  k5 


Cette  reaction  est-elle  une  reaction  en  chaine  ?  Si  oui,  mettre 
en  evidence  les  phases  caracteristiques  d’un  tel  processus. 

3  •  L’ analyse  du  melange,  une  fois  la  reaction  terminee, 
met  en  evidence  des  traces  de  glyoxal  (dont  le  nom  syste- 
matique  est  ethanedial).  Ce  resultat  est-il  compatible  avec 
le  mecanisme  propose  ? 

4  •  Ecrire  l’expression  de  la  vitesse  de  disparition  du  dihy¬ 
drogene  et  celle  de  la  vitesse  de  formation  du  methanal. 
Ces  vitesses  sont-elles  egales  ? 

5  •  Reprendre  la  question  precedente  en  utilisant 
l’approximation  des  etats  stationnaires  pour  les  interme- 
diaires  reactionnels  ;  definir  et  exprimer  alors  la  vitesse 
de  la  reaction.  Quel  est  son  ordre  ?  On  appelera  @a  le 
nombre  de  photons  absorbes  par  unite  de  temps.  SOS 

SOS  :  La  vitesse  d’un  processus  elementaire  photochi- 
mique  est  proportionnelle  au  nombre  de  photons  absor¬ 
bes  par  unite  de  temps. 

m  Etude  d'une  flamme 

Un  melange  d’ammoniac  et  de  dioxygene  (a  40  %  de  NH3) 
sous  une  pression  de  27  mbar,  est  envoye  dans  un  bruleur 
cylindrique  de  8  cm  de  diametre.  Les  concentrations  en 
molecules  diverses,  a  differentes  distances  de  l’orifice  du 
bruleur,  sont  mesurees  en  effectuant  une  analyse,  par  spec- 
trometrie  de  masse,  d’echantillons  preleves  a  l’aide  d’une 
sonde.  Les  concentrations  des  entites  OH  et  NH  dans  leur 
etat  fondamental  sont  connues  par  spectroscopie 
d’absorption  ;  celles  des  entites  NO  ,  NH2  ,  NH  et  OH 
excitees,  par  spectroscopie  d’emission. 

Les  resultats  sont  rassembles  dans  trois  diagrammes 
ci-contre. 

1  •  Quelle  est  la  composition  du  melange  reactionnel  a 
40  mm  de  l’orifice  du  bruleur  ?  Quelle  est  l’equation  de 
la  reaction  principale  ? 


2  •  Quels  sont  les  intermediates  reactionnels  mis  en  evi¬ 
dence  au  cours  de  Lexperience  ?  Dans  quelle  zone  les  prin¬ 
cipals  reactions  elementaires  se  produisent-elles  ? 

3  •  Quels  sont  les  phenomenes  qui  sont  a  l’origine  de  la 
lumiere  emise  par  la  flamme  ? 


Profits  de  concentrations  et  de  temperature  dans  une  flamme 
(NH3  +  02). 

a.  et  b.  Pourcentages  molaires  de  differentes  especes  chi- 
miques  enfonction  de  d,  distance  a  V orifice  du  bruleur  ;  la 
composition  est  determinee  : 

a.  par  spectrometrie  de  masse  ; 

b.  par  spectroscopie  d' absorption. 

c.  —  Temperature  enfonction  de  d. 

- lntensite  lumineuse  emise  par  les  molecules  excitees 

enfonction  de  d. 


cmsn^ 

•  Connaitre  les  representations  de 
Cram  et  de  Newman  des  mole¬ 
cules,  et  la  representation  pers¬ 
pective  du  cyclohexane. 

•  Savoir  definir,  reconnaitre  et 
representer  des  stereoisomeres 
de  conformation. 

•  Savoir  faire  l’analyse  conforma- 
tionnelle,  d’un  point  de  vue  ener- 
getique,  de  quelques  molecules 
simples.  Reconnaitre  les  confor- 
meres. 

•  Savoir  definir  et  reconnaitre  des 
stereoisomeres  de  configuration, 
distinguer  des  enantiomeres  ou 
des  diastereoisomeres  ;  savoir  les 
representer  et  les  nommer. 


•  Nom  et  formule  des  principals 
fonctions  etudiees  dans  l’ensei- 
gnement  secondaire  ( cf.  annexe 
6).  Ecriture  topologique. 

•  Notion  de  liaison  covalente  ( cf. 
chap.  2). 

•  Representation  de  Lewis  des 
molecules  ;  charges  formelles  {cf. 
chap.  2). 

•  Geometrie  par  la  methode 
V.S.E.P.R.  {cf.  chap.  2). 

•  Stereochimie  Z et  E  {cf.  lre  S). 


Stereochimie 
des  molecules 
organiques 


INTRODUCTION^ 

Zes proprietes  des  substances  dependent  de  I’arran- 
gement  spatial  de  leurs  atomes. 

II  est  done  necessaire  de  preciser  un  langage  et  des 
representations  de  ces  structures  dans  I’espace :  c’est  le 
«  but »  de  la  Stereochimie  statique. 

La  preparation  de  substances  biologiquement  actives 
demande  souvent  d’obtenir  un  isomere possedant  une 
structure  spatiale  bien  determinee parmi  un  tres grand 
nombre  d’isomeres  possibles  (I’erythromicine,  anti- 
biotique prepare  en  1978,  possede  1022  isomeres  !). 
L’etude  du  deroulement  des  reactions  dans  I’espace  est 
I’objet  de  la  Stereochimie  dynamique ;  elle permet  de 
selectionner  les  reactions  conduisant  a  un  seul  isomere. 
Elle  sera  developpee  lors  de  I’etude  des  reactions  concer- 
nees. 
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D  Representation  des  molecules 


C  “  ;  s 

Ce  qui  suit  s’applique  aussi  bien  a  des 

molecules  qu’a  des  ions.  Le  terme  struc¬ 
ture,  plus  general,  englobe  toutes  ces 
possibilites. 

V _ _ _ / 


1.1  •  Formule  brute 


La  formule  brute  d’un  compose  indique  la  nature  et  le  nombre  des  divers 
atomes  constituant  la  molecule. 

Ainsi,  C2Hg  est  la  formule  brute  de  l’ethane  :  la  molecule  est  constituee  de  deux 
atomes  de  carbone  et  de  six  atomes  d’hydrogene. 


1.2  •  Formule  de  constitution 

ou  formule  developpee  plane 

1.2.1.  Definitions 

■  La  constitution  d’un  compose  de  formule  brute  donnee  indique  la  nature  et 
renchainement  des  liaisons  qui  relient  les  atomes  entre  eux. 

La  formule  de  constitution  (ou  formule  developpee  plane)  d’une  structure  pre¬ 
cise  les  enchamements  des  atomes  par  des  tirets  figurant  les  liaisons  covalentes. 

La  formule  de  constitution  de  l’ethanol  est  ainsi : 

H  H 

I  I  _ 

H-C-C-O-H 

I  I 

H  H 

Lorsque  c’est  utile,  les  doublets  d’electrons  de  valence  non  engages  dans  les 
liaisons  (ou  doublets  libres)  sont  egalement  representes.  La  representation  de  la 
molecule  est  alors  appel 6z  formule  ou  representation  de  Lewis. 

■  Cette  formule  peut  etre  simplifiee  en  formule  semi-developpee,  en  ne  mention- 
nant  que  les  liaisons  interessantes. 

Exemple  :  H3C-CH2-O-H  pour  la  molecule  d’ethanol. 

1.2.2,  Representation  schematique  simplifiee 
ou  ecriture  topologique  des  molecules 

Seules  les  liaisons  carbone-carbone  sont  representees  par  des  lignes  brisees,  chaque 
extremite  de  segment  represente  un  atome  de  carbone  (doc.  1) ;  la  multiplicity  des 
liaisons  est  precisee  ;  les  atomes  d’hydrogene  lies  aux  atomes  de  carbone  ne  sont 
generalement  pas  representes  (ils  sont  en  nombre  tel  que  la  tetravalence  du  carbone 
Doc.  1  Formule  semi-developpee  et  est  assuree)-  Les  atomes,  autres  que  ceux  de  carbone  ou  d’hydrogene  (appeles 

formule  topologique  de  quelques  heteroatomes),  sont  indiques.  Les  atomes  d’hydrogene  sont  souvent  representes 

molecules.  T  lorsqu’ils  sont  lies  a  un  heteroatome. 


formule 

semi-developpee 

/CIK 

h3c  ch3 

CHo 
/  \ 

H7C  CHo 

1  1 

h2c  ch2 

ch2 

H 

1 

H2C,  ,C 

c  ch2 

ch3 

ch7  ch, 

/  "\  /  \ 

h3c  0  ch3 

CHt 
/  \ 

h3c  0 

1 

H 

formule 

topologique 

— 

0 

^OH 

nom 

propane 

cyclohexane 

2-methylbuta- 
1, 3-diene 

ethoxyethane 

ethanol 

Stereochimie  des  molecules  organiques 


$)Pour  s’entrainer  :  ex.  1,  2  et  3  )  Doc.  1  (suite). 


▲ 


1.3  •  Structures  spatiales 

La  necessite  de  tenir  compte  du  caractere  tridimensionnel  de  I' arrangement  des 
atomes  d’une  structure  est  apparue  vers  1870.  Le  Bel  et  Van’t  Hoff  proposerent  le 
modele  du  carbone  tetraedrique  en  1874. 


representatifs  de  la  molecule 
d’ethane  : 

a)  modele  compact ; 

b)  modele  eclate  ; 

c)  modele  de  Dreiding. 


1.3.1.  Modeles  moleculaires 

Trois  types  principaux  de  modeles  moleculaires  permettent  une  representation  facile 
des  molecules  (doc.  2) : 

•  dans  un  modele  compact,  les  dimensions  relatives  des  atomes  sont  respectees  ; 

•  dans  un  modele  eclate,  les  particules  (atomes  ou  ions)  sont  petites  par  rapport  aux 
distances  internucleaires ; 

•  dans  un  modele  de  Dreiding,  des  tiges  represented  les  liaisons  CC,  CH . 

1.3.2.  Representations  au  micro-ordinateur 

Des  logiciels  permettent  de  visualiser  en  trois  dimensions  des  molecules  de  plus 
en  plus  complexes.  Ces  representations  (doc.  3)  permettent,  par  exemple,  de  pre- 
voir  l’adaptation  d’une  molecule  de  medicament  a  la  structure  de  la  cible  qu’elle 
doit  atteindre  pour  reagir.  Ces  logiciels  peuvent  en  outre  calculer  l’energie  de  la 
structure  telle  qu’elle  est  representee. 


Doc.  3  Representation  de  la  molecule  de  toluene  C6H5-CH3.  Le  «  grillage  » 
autour  du  squelette  correspond  a  des  points  d’isodensite  electronique  et  tra- 
duit  la  forme  de  la  molecule  et  son  encombrement. 
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B  Representation  plane 
des  structures  spatiales 

2.1  •  Representation  de  Cram 

ou  representation  conventionnelle 


H  H 

Doc.  4  Representation  de  Cram  de 
la  molecule  d’ethane.  Les  liaisons  en 
avant  et  en  arriere  du  plan  de  la  figure 
se  situent  au  voisinage  de  la  bissec- 
trice  de  Tangle  entre  les  liaisons 
situees  dans  le  plan  de  la  figure  et 
dans  Tespace  exterieur  a  cet  angle. 

'  - - \ 

(*)  Recommandation  actuelle.  On 

pourra  encore  rencontrer  un  triangle 
allonge  hachure  ou  un  trait  discontinu. 


Les  conventions  de  representation  des  liaisons  par  rapport  au  plan  de  la  figure  sont 
les  suiv antes  : 


Un  trait  plein  represente  une  liaison  entre  deux  atomes  situes  dans 
le  plan  de  la  figure.  Les  angles  entre  les  liaisons  ainsi  representees 
doivent  etre  respectes. 

Un  triangle  allonge  plein  represente  une  liaison  entre  un  atome  situe 
dans  le  plan  de  la  figure  (a  la  pointe  du  triangle)  et  un  atome  situe 
en  avant  de  ce  plan  (a  la  base  du  triangle),  done  une  liaison  dirigee 
du  plan  de  la  figure  vers  Tobservateur. 

Une  ligne  de  traits  paralleles  rapproches  represente  une  liaison  entre 
un  atome  dans  le  plan  de  la  figure  et  un  atome  situe  en  arriere  du 
plan  de  la  figure'"  ) 


Le  document  4  donne  cette  representation  pour  la  molecule  d’ethane.  Cette  conven¬ 
tion  s’applique  aussi  aux  formules  topologiques  (doc.  5). 


2.2  •  Representation  en  projection  de  Newman 

•  La  molecule  est  regardee  dans  l’axe  de  la  liaison  entre  deux  atomes  voisins 
(doc.  6). 


Doc.  5  Formule  topologique  d’une 
molecule  de  butan-2-ol  indiquant  la 
position  spatiale  des  groupes  -OH  et 
-H  portes  par  l’atome  de  carbone  n°  2. 
(Ici,  l’atome  H  peut  etre  omis,  car  la 
precision  sur  la  position  «  en  avant » 
du  groupe  -OH  suffit). 


HH 


•  L’atome  de  devant  est  represente  par  un  point ;  l’atome  de  derriere  est  masque 
par  celui  de  devant  et  est  represente  par  un  cercle. 

•  Les  liaisons  issues  des  deux  atomes  sont  projetees  sur  un  plan  perpendiculaire  a  l’axe 
de  la  liaison  etudiee  :  les  liaisons  de  l’atome  le  plus  eloigne  sont  representees  par  des 
segments  radiaux  qui  s’arretent  a  la  peripherie  du  cercle  ;  celles  de  T  atome  le  plus 
proche  de  Tobservateur  sont  figurees  par  des  segments  issus  du  centre  du  cercle. 

Les  liaisons  etablies  par  un  atome  de  carbone  tetragonal  donnent,  par  projection, 
trois  segments  a  120°  les  uns  des  autres.  Le  document  6  montre  cette  projection 
pour  la  molecule  d’ethane.  Dans  le  cas  ou  de  telles  liaisons  se  superposent  dans 
cette  projection,  elles  sont,  par  convention,  ecartees  d’un  petit  angle  (doc.  7).  Cette 
representation  s’applique  aussi  a  un  derive  ethylenique  ou  aux  liaisons  issues  d’un 
seul  atome  (doc.  8  a  et  8  b). 


Doc.  7  Representation  de  Newman 
de  la  molecule  d’ethane  lorsque  les 
liaisons  se  superposent  (conforma¬ 
tion  eclipsee). 


Doc.  8  Projections  de  Newman  : 

a)  (Z)-but-2-ene  ; 

b)  1-bromo-l-chloroethane  (en 
arriere,  Tatome  d’hydrogene). 


Doc.  6  Projection  de  Newman  de  la  molecule  d’ethane. 

QfPour  s’entrainer :  ex.~4  et  5  ) 
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2.3  •  Representation  perspective 

II  s’agit  de  perspective  cavaliere,  dont  le  point  de  fuite  est  a  I'infini.  Des  liaisons 
paralleles  dans  la  structure  sont  representees  par  des  segments  paralleles  (doc.  9). 
Cette  representation  est  essentiellement  utilisee  pour  le  cyclohexane  et  ses  derives 
(cf  §  3.3). 


Doc.  9  Representation  perspective  E)  Conformations 

de  la  molecule  d’ethane. 

3.1  •  La  molecule  d'ethane 


3.1.1.  Geometrie 

■  Les  deux  structures  de  l’ethane  presentees  au  document  10  se  deduisent  l’une  de 
F autre  par  rotation  autour  de  l’axe  de  la  liaison  carbone-carbone.  L’experience 
montre  qu’a  la  temperature  ordinaire  ces  structures  ne  sont  pas  separables.  La 
rotation  est  done  possible  autour  de  cet  axe  carbone-carbone. 

En  fait,  toutes  les  dispositions  resultant  d’une  rotation  d’angle  quelconque  autour 
de  l’axe  carbone-carbone  sont  possibles**1. 


Des  structures  qui  ne  different  que  par  rotation  autour  d’une  liaison  simple 
sont  appelees  conformations  de  la  molecule. 


■  Le  document  1 1  presente  les  conformations  eclipsees  et  decalees  (ou  etoilees), 
representees  en  projection  de  Newman. 


Doc.10  Deux  conformations  de  la 
molecule  d’ethane  : 

a)  decalee  ; 

b)  eclipsee. 


(*)  La  densite  electronique  du  doublet 
electronique  constituant  la  liaison 
simple  C — C  (dit  doublet  a )  est  de  syme- 
trie  de  revolution  autour  de  Faxe  de  la 
liaison.  Celle-ci  n’est  pas  affectee  par 
la  rotation. 

V _ _ _ / 


(**)  L’energie  potentielle  consideree  est 
celle  qui  resulte,  a  Fechelle  de  la  mole¬ 
cule,  des  interactions  intramoleculaires. 
Cette  energie  est  obtenue  par  des  cal- 
culs  de  mecanique  quantique  pour  les 
molecules  les  plus  simples.  Des  mesures 
de  spectroscopie,  de  thermodynamique 
ou  de  cinetique  permettent  d’evaluer  des 
barrieres  d’energie.  Pour  des  raisons  de 
comparaisons,  ces  donnees  sont  expri- 
mees  en  J.moL1  par  multiplication  des 
energies  a  Fechelle  de  la  molecule,  en 
joule,  par  la  constante  d’Avogadro,  en 
mol-1. 

V _ / 


Doc.  1 1  Conformations  eclipsees  et  decalees  et  variation  de  F energie  potentielle 
Ep  de  la  molecule  d’ethane  en  fonction  de  l’angle  de  torsion  Q  (les  valeurs  de  Ev 
sont  rapportees  a  une  mole  de  molecules). 

3.1.2.  Etude  energetique 

■  II  a  fallu  attendre  1935  pour  que  soit  confirmee  l’idee  que  la  rotation  affecte 
l’energie  de  la  molecule.  La  rotation  n’est  pas  reellement  libre,  comme  on  le  dit 
couramment ;  elle  est  possible,  mais  genee.  La  variation  de  l’energie  potentielle*  1 
de  la  molecule  d’ethane  en  fonction  de  F angle  de  rotation  9,  appele  angle  de 
torsion,  est  representee  au  document  11. 
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■  L’energie  potentielle  de  la  molecule  d’ethane  est  minimale  en  conforma¬ 
tion  decalee  et  maximale  en  conformation  eclipsee. 


Au  niveau  de  chaque  atome  de  carbone,  l’energie  est  minimisee  par  la  structure 
tetragonale  (prevision  par  la  V.S.E.P.R.,  chap.  2,  §  3).  L’energie  potentielle  totale 
est  minimale  lorsque  les  repulsions  entre  les  doublets  de  liaisons  C-H  issues  des 
deux  atomes  de  carbone  sont  minimales,  c’est-a-dire  lorsque  les  distances  entre  ces 
doublets  sont  maximales  :  c’est  le  cas  dans  la  conformation  decalee. 


■  On  designe  par  conformere  une  conformation  correspondant  a  un 
minimum  significatif  d’energie  potentielle.  Les  conformations  decalees 
constituent  des  conformeres  de  Pethane. 


■  La  difference  d’energie  entre  la  valeur  maximale  et  la  valeur  minimale  consti- 
tue  ce  que  Ton  appelle  une  barriere  d’energie  entre  deux  conformations  decalees 
voisines.  Sa  valeur,  dans  le  cas  de  Pethane,  est  du  meme  ordre  de  grandeur  que 
l’energie  moyenne  d’agitation  thermique  a  la  temperature  ordinaire. 

Au  hasard  des  chocs,  les  molecules  peuvent  acquerir  suffisamment  d’energie  cine- 
tique  pour  franchir  cette  barriere  d’energie  :  toutes  les  conformations  sont  alors 
accessibles.  11  y  a  equilibre  dynamique  entre  ces  conformations.  Mais  la  confor¬ 
mation  decalee  est  plus  probable  (environ  80  %  de  molecules  en  conformation  deca¬ 
lee  a  temperature  ordinaire). 


3.2  •  Molecule  de  butane 


(*)  On  neglige  les  effets  des  rotations 
autour  des  liaisons  C'-C2  et  C3-C4. 

V _ _ _ / 


La  molecule  de  butane  a  pour  formule  H3C1  -C2H2-C3H2-C4H3  (doc.  12). 

3.2.1.  Geometrie 

Les  rotations  sont  etudiees  autour  de  l’axe  C2-C3,  :  ).  Comme  pour  Pethane,  une 
infinite  de  conformations  sont  possibles.  Les  conformations  particulieres  (eclip¬ 
see,  decalee  gauche  et  decalee  anti )  sont  presentees  au  document  13. 


b) 


Doc.  12  Molecule  de  butane  : 

a)  formule  topologique  ; 

b)  modele  moleculaire  compact. 


© 


3.2.2.  Etude  energetique 

La  variation  de  l’energie  potentielle  en  fonction  de  Tangle  de  rotation  6  est  repre¬ 
sentee  au  document  13. 

Les  conformations  les  plus  stables  sont  les  conformations  decalees,  les  moins  stables 
sont  les  conformations  eclipsees  ;  la  moins  stable  est  celle  dans  laquelle  les  groupes 
methyle  -CH3  sont  eclipses. 

II  y  a  equilibre  dynamique  entre  toutes  les  conformations  du  fait  de  1’ agitation  ther¬ 
mique  :  a  la  temperature  ambiante,  la  molecule  peut  passer  par  toutes 
les  conformations.  Mais  les  conformations  decalees  sont  statistiquement 
les  plus  abondantes  (les  pourcentages  approximatifs,  a  la  temperature  ambiante, 
sont  indiques  sur  le  document  13). 


Les  conformations  decalees  gauche  et  anti  constituent  des  conformeres  du 
butane. 


La  representation  topologique  en  zig-zag  d’une  chaine  carbonee  comme  celle  du 
butane  (doc.  12  a)  correspond  a  une  conformation  dans  laquelle  les  liaisons  C-C, 
decalees  anti,  sont  dans  le  plan  de  la  feuille. 
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modele  eclate  en  perspective 


Doc.  14  Modele  eclate  en  pers¬ 
pective  et  formule  topologique  du 
cyclohexane. 


3  2 


Doc.  15  Deux  conformations 
chaises  du  cyclohexane  :  atomes 
de  carbone  du  cycle. 


A  ^  A  ^  A 

eclipsee  decalee  eclipsee  decalee  eclipsee  decalee  eclipsee 

(0°)  gauche  (120°)  anti  gauche 


abondance  :  20  %  60  %  20  % 


Doc.  13  Conformations  particulieres  de  la  molecule  de  butane  et  variation  de 
1’energie  potentielle  Ep  en  fonction  de  Tangle  de  torsion  6  (les  valeurs  de  Ep 
sont  rapportees  a  une  mole  de  molecules). 

<L  Pour  s’entrainer  :  ex.  6  a  9~) 


3.3  •  Cyclohexane 


Le  cyclohexane  est  un  hydrocarbure  sature  de  formule  brute  CgH^  {doc.  14). 


(*)  Les  modeles  ne  le  demontrent  pas, 
car  ils  sont  fabriques  en  consequence  ! 

v  _ _ _  J 


Doc.  16  Modele  moleculaire 
eclate  du  cyclohexane  en  confor¬ 
mation  chaise. 


(**)  Plus  exactement,  elles  pointent  vers 
le  dessus  ou  vers  le  dessous  de  ce  plan 
pour  joindre  Tatome  d' hydrogene  (ou 
le  substituant). 

v  _  J 


3.3.1.  Geometrie 

La  rotation  autour  des  liaisons  C-C  lui  permet  d’adopter  une  infinite  de  confor¬ 
mations  respectant  les  longueurs  de  liaison  et  approximativement  les  angles  valen- 
tiels. 

■  Conformations  chaises 

•  Deux  conformations  respectent  au  mieux  les  angles  valentiels  CCC  de  109°.  Elles 
sont  representees  seulement  avec  les  atomes  de  carbone  en  perspective  cavaliere 
au  document  15.  Les  atomes  de  carbone  sont  numerates.  Ces  deux  conformations, 
dites  chaises,  sont  superposables.  Elles  sont  parfois  dites  rigides,  car  difficilement 
deformables,  ce  dont  rendent  assez  bien  compte  les  modeles  moleculaires*’  *. 

•  Les  liaisons  C-H 

Comme  le  montrent  le  modele  moleculaire  {doc.  16)  et  la  representation  perspec¬ 
tive  {doc.  17,  page  suivante),  les  liaisons  C-H  du  cyclohexane  sont  de  deux  types : 

-  les  liaisons  axiales,  perpendiculaires  au  plan  moyen  du  cycle  (done  verticales 
si  le  plan  moyen  du  cycle  est  horizontal) ; 

-  les  liaisons  equatoriales,  situees  approximativement  dans  le  plan  moyen  du 

cycle,  mais  alternativement  un  peu  au-dessus  ou  au-dessous  de  ce  plan* . f 

•  Le  passage  d’une  conformation  chaise  a  l’autre  {doc.  18,  page  suivante),  dite 
inversion  de  conformation  chaise,  se  fait  par  des  rotations  autour  de  liaisons  C-C 
et  aussi  par  des  torsions,  les  angles  valentiels  CCC  s’ecartant  quelque  peu  de  la 
valeur  de  109°. 
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Doc.  17  a)  Representation  pers¬ 
pective  du  cyclohexane  et  nature 
des  liaisons  C-H. 

C-a  :  liaison  axiale, 

C-e  :  liaison  equatoriale. 
b)  Liaisons  paralleles  dans  la  mole¬ 
cule  de  cyclohexane  en  represen¬ 
tation  perspective. 

Consignes  de  dessin  en  perspective 
cavaliere  pour  le  cyclohexane  : 

Les  liaisons  paralleles  doivent  etre 
tracees  paralleles  :  il  en  est  ainsi  des 
liaisons  Cx-C6  et  C3-C4,  C2-C3 
et  C5-C6,  C1  C2  et  C4-C5. 

Dans  cette  representation,  les  atomes 
de  carbone  2,  3,  5  et  6  sont  dans  un 
plan  incline  par  rapport  a  L  horizon- 
tale,  mais  le  plan  moyen  du  cycle, 
obtenu  en  joignant  les  milieux  des 
segments  C-C  est  horizontal.  C’est 
alors  que  les  liaisons  C-H  axiales 
sont  verticales.  Les  liaisons  C-H 
equatoriales  sont  paralleles  aux 
deux  cotes  du  cycle  adjacents  a  ceux 
qui  aboutissent  au  carbone  porteur 
de  la  liaison  C-H  envisagee  ;  les 
liaisons  equatoriales  C-H  des 
atomes  de  carbone  2  et  6  dessinent, 
avec  les  liaisons  C6-C4  et  C2-C4, 
un  W  ;  de  meme  pour  les  liaisons 
equatoriales  C3-H  et  C5-H  avec 
les  liaisons  C5-C4  et  C3-C4. 


L’inversion  des  conformations  chaises  : 

•  transforme  une  liaison  axiale  en  liaison  equatoriale  et  reciproquement ; 

•  laisse  cette  liaison  pointer  du  meme  cote  du  plan  moyen  du  cycle. 


2  5 


6  5 


2  3 

a) 


6  3 

b) 


Doc.  1 9  Conformations  flexibles  du 
cyclohexane  : 

a)  conformation  bateau  ; 

b)  conformation  croisee. 


Doc.  18  Passage  de  la  conformation  chaise  (I)  a  la  conformation  chaise 
inverse  (II).  Au  cours  de  cette  operation,  les  liaisons  C-H,  initialement 
axiales,  deviennent  equatoriales  et  inversement. 

■  Autres  conformations 

De  nombreuses  autres  conformations  existent,  telles  que  des  conformations  bateau 
et  bateaux  deformes,  et  des  conformations  croisees  ( twist  en  anglais)  (doc.  19  et 
20).  Ces  conformations  sont  facilement  deformables,  comme  en  rendent  compte 
les  modeles  moleculaires,  d’ou  l’appellation  de  conformations  flexibles. 

Les  representations  de  Newman  des  conformations  chaise  et  bateau  sont  etudiees 
dans  V application  1  ci-contre. 


3.3.2.  Etude  energetique 

■  Donnees 

Le  document  23,  page  suivante,  indique  l’energie  potentielle  des  principales  confor¬ 
mations  pour  les  transformations  representees.  A  temperature  ambiante,  l'agitation 
thermique  permet  d’obtenir  toutes  les  conformations. 

Les  conformations  chaises  sont  de  loin  les  plus  stables  (a  298  K,  plus  de  99  %  des 
molecules  de  cyclohexane  sont  dans  cette  conformation). 


Doc.  20  Modele  moleculaire  du 
cyclohexane  en  conformation  bateau. 


Les  conformations  chaises  constituent  deux  conformeres  du  cyclohexane. 
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APPLICATION  1 


Representations  de  Newman  du  cyclohexane 


Donner  la  representation  de  Newman  du  cyclohexane 
regards  selon  les  axes  C2C 3  et  C6C5  : 

1)  en  conformation  chaise  ; 

2)  en  conformation  bateau. 


H  H 


H  H 


1)  L’ observation  du  cyclohexane  suivant  les  axes  indi- 
ques  et  la  projection  des  liaisons,  conformement  aux 
regies  presentees  au  paragraphe  2.2.  donnent  le  docu¬ 
ment  21. 

2)  La  solution  est  donnee  par  le  document  22. 


Doc.  21  Representation  de  Newman  du  cyclohexane 
en  conformation  chaise. 


Doc.  22  Representation  de  Newman  du  cyclohexane 
en  conformation  bateau. 


M  Doc.  23  Energie  potentielle  de  diffe- 
rentes  conformations  de  la  molecule  de 
cyclohexane. 

Le  passage  d’une  conformation  chaise 
a  la  conformation  chaise  inverse  ne  fait 
pas  necessairement  intervenir  la  confor¬ 
mation  bateau.  Les  deux  conformations 
chaises  sont  en  equilibre  par  inversion 
(frequence  d’ inversion  de  l’ordre  de 
105  Hz  (s'4)  a  300  K). 


■  Interpretation 

Le  modele  de  cyclohexane  en  conformation  chaise  montre  (doc.  21)  que  les  diffe- 
rentes  liaisons  C-C  et  C-H  sont  decalees  gauche,  ce  qui  est  favorable  energe- 
tiquement,  comme  cela  a  ete  vu  pour  l’ethane  ou  le  butane,  alors  que  certaines 
liaisons  sont  eclipsees  en  conformation  bateau  (doc.  22). 
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3.4  •  Cyclohexanes  substitues 
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(*)  Cette  valeur  A  sera  definie  en 
deuxieme  annee  plus  precisement 
coinme  A  =  -  ArG°  de  la  reaction  et 
appelee  enthalpie  libre  standard  de 

conformation  de  Gibbs. 

V _ __ _ 

Doc.  24  Methylcyclohexane  :  pas¬ 
sage  de  la  conformation  chaise,  ou  le 
groupe  methyle  est  axial,  a  la  confor¬ 
mation  chaise  inverse,  ou  le  groupe 
methyle  est  equatorial.  II  y  a  une  bar- 
riere  d ’energie  a  franchir  pour  passer 
d’une  conformation  a  l’autre. 


groupe 

A  (kj .  mol-1) 

-COOH 

5,0 

-ch3 

7,5 

-CH(CH3)2 

8,8 

-C(CH3)3 

23,4 

Doc.25  Preference  conformation- 
nelle  de  quelques  groupes  substi- 
tuants. 


Doc.  26  Comparaison  des  interac¬ 
tions  du  groupe  methyle  avec  les  liai¬ 
sons  C-H  et  C-C  lorsqu’il  est  axial 
ou  equatorial : 

a)  interactions  decalees  gauche  (avec 
CH3  axial)  et  anti  (avec  CH3  equato¬ 
rial)  ; 

b)  interactions  diaxiales  1,3 ;  en  posi¬ 
tion  equatoriale,  le  groupe  -CH3  est 
plus  eloigne  des  deux  atomes  H  por- 
tes  par  C2  et  C6  que  de  ceux  por- 
tespar  C3  et  C5  lorsqu’il  est  axial. 


Doc.  27  Possibilite  de  separation 
des  stereoisomeres  de  conforma¬ 
tion  du  chlorocyclohexane. 

A-  150  °C,  seul  risomereoul’atome 
de  chlore  est  equatorial  cristallise.  11 
peut  ainsi  etre  separe  de  l’isomere  ou 
Cl  est  axial.  Les  pourcentage  indiques 
sont  ceux  observes  a  1  ’equilibre  a  25  °C. 


3.4.1.  Cyclohexane  monosubstitue 

■  Exemple  :  le  methylcyclohexane 

L’ energie  potentielle  est  plus  basse  de  7,5  kJ.moL1  lorsque  le  groupe  methyle  est 
equatorial  que  lorsqu'il  est  axial.  Cet  abaissement  d’energie  est  appele preference 
conformationnelle  (ou  valeur  )  du  substituant  (doc.  24). 


A  E„ 


CH  3(a) 


-  7,5  kJ.mol 


energie  maximale 
necessaire  pour  passer  d'une 
conformation  a  l'autre 


H 


CH3(e) 


Plus  generalement,  comme  le  soulignent  les  valeurs  du  document  25  : 

La  position  energetiquement  la  plus  favorable  pour  un  substituant  est  la 
position  la  moins  encombree,  c’est-a-dire  la  position  equatoriale. 


■  Interpretation  (doc.  26) 
►  _ _ 


substituant  methyle 

axial 

equatorial 

a)  interactions 

CH3  avec  C-C 

yfd 

decalee  gauc 

::h3 

he 

decalee  anti 

b)  interactions 

CH3  avec  C-H 

H _ 

2 

interactions  diaxales  1,3 

H  1 

La  liaison  C-CH3  axiale  est  decalee  gauche  (doc.  13)  par  rapport  a  la  liaison 
C-C,  ce  qui  est  moins  favorable,  du  fait  des  interactions  entre  liaisons  C-C,  que 
la  liaison  equatoriale  qui  est  decalee  anti  par  rapport  a  la  meme  liaison 
C-C  (doc.  26). 

De  plus,  la  position  equatoriale  du  substituant  minimise  les  interactions  avec  les 
atomes  d’hydrogene  voisins  par  rapport  a  la  position  axiale. 

■  Dans  le  cas  du  chlorocyclohexane,  l’existence  d’une  barriere  d’energie  entre  les 
deux  conformeres  dans  lesquels  l’atome  de  chlore  est  axial  ou  equatorial  permet 
de  separer,  a  tres  basse  temperature,  ces  deux  conformeres  (doc.  27). 

Pour  s’ entrainer  :  ex.  10  et  11 
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3.4.2.  Cyclohexane  disubstitue 

Considerons  les  dimethylcyclohexanes.  II  y  a  trois  isomeres  de  position  :  les  1 ,2-, 
1,3-  et  1,4-dimethylcyclohexanes. 


1 ,2-dimethylcyclohexane  1 ,3-dimethylcyclohexane  1 ,4-dimethylcyclohexane 

Pour  les  conformeres  chaise  et  chaise  inverse,  chaque  substituant  peut  etre  en  posi¬ 
tion  axiale  ou  equatoriale. 

Le  document  28  precise  ces  conformeres  pour  des  cyclohexanes  1,2-disubstitues. 


inversion  de  conformation  chaise 

representation  simplifiee  de 
l’ensemble  des  deux  conformations  : 
tide  Haworth;  2)  topologique 

position 

relative 

des  deux  substituants 

a)  X(a)  Y(a) 

!)  X  2) 

r 

cis 

b)  ^  f > 

. X/ ' 

1)  x  2)  /  \ 

/ - \|  ou  X 

trans 

Doc.  28  Inversion  de  conformation  chaise  et  changement  axial  equatorial  d’un  substituant. 

a)  Les  deux  substituants  restent  ici  du  meme  cote  du  plan  moyen  du  cycle  et  sont  en  position  cis  par  rapport  au 
cycle.  D’ou  la  representation  simplifiee,  dite  representation  de  Haworth,  de  cette  position  cis. 

b)  Les  deux  substituants  restent  de  part  et  d’autre  du  plan  moyen  du  cycle  et  sont  en  position  trans. 


Deux  substituants  sont  en  positions  cis  (respectivement  trans)  par  rapport 
au  plan  moyen  du  cycle  carbone  du  cyclohexane  s’ils  sont  du  meme  cote  (res¬ 
pectivement  de  part  et  d’autre)  de  ce  plan. 

L’inversion  de  conformations  chaises  n’affecte  pas  la  relation  cis  ou  trans  de 
deux  substituants 

L’ ensemble  des  deux  conformations  chaise  et  chaise  inverse  peut  etre  represente 
par  la  representation  topologique  ou  la  representation  de  Haworth. 

Avec  deux  substituants  (ou  plus),  l’existence  de  ponts  peut  bloquer  une  confor¬ 
mation  (doc.  29). 


a) 


Doc.29  Conformations bloquees : 

a)  bateau  :  le  camphre  ; 

b)  chaise  :  l’adamantane. 


3.5  •  Generalisation 


Les  conformations  d’une  molecule  sont  les  differentes  dispositions  de  ses 
atomes  dans  l’espace  qui  ne  se  differencient  que  par  des  rotations  autour 
de  liaisons  simples. 

Les  rotations  peuvent  s’accompagner  eventuellement  de  legeres  torsions  des  angles 
valentiels.  On  appelle  conformere  une  conformation  correspondant  a  un  minimum 
local  d’energie. 
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(*)  Les  liaisons  hydrogene  et  les  inter¬ 
actions  dipole  -  dipole  dites  de  van  der 
Waals  seront  etudiees  en  seconde 
periode  (cf.  chap.  11). 

V _ _  _ J 


L’  analyse  conformationnelle  est  l’etude  des  differentes  conformations  d’une  mole¬ 
cule  ainsi  que  la  recherche  des  conformations  stables  :  la  prise  en  compte  des  repul¬ 
sions  dites  de  «  gene  sterique  »,  de  liaisons  hydrogene  intramoleculaires***  ou 
d’ interactions  dipole-dipole*  '*  permet  de  determiner  la  stability  relative  des  diffe¬ 
rentes  conformations  et  done  de  prevoir  leur  abondance  relative. 

La  barriere  energetique  entre  deux  conformations  etant  en  general  du  meme  ordre 
de  grandeur  que  l’energie  d’agitation  thermique  a  la  temperature  ordinaire,  en  gene¬ 
ral  les  diverses  conformations  d’une  molecule  donnee  ne  sont  pas  separables  a  la 
temperature  ambiante.  A  tres  basse  temperature,  il  est  cependant  possible  de  blo- 
quer  le  passage  entre  certaines  conformations  et,  par  consequent,  d’en  rendre  pos¬ 
sible  la  separation. 

Un  cristal  renferme  presque  toujours  une  conformation  unique  :  a  l’etat  cristallin, 
les  molecules  de  butane  sont  en  conformation  anti ;  dans  les  molecules  de  chloro- 
cyclohexane,  l’atome  de  chlore  est  en  position  equatoriale. 


E)  Configurations 


© 


4.1  •  Definition 

4.1.1.  Exemples  de  configurations 


ch3  ch3 


Doc.  30  Les  deux  configurations 
possibles  de  la  molecule  de  butan- 
2-ol. 


■  Cas  d’un  atome  asymetrique 

•  Les  deux  molecules  de  butan-2-ol,  representees  au  document  30,  ne  sont  pas  iden- 
tiques,  car  elles  ne  sont  pas  superposables  ;  elles  sont  separables.  Elies  ne  peuvent 
pas  se  deduire  l’une  de  l’autre  par  des  rotations  autour  de  liaisons  simples.  Pour 
passer  de  l’une  a  l’autre,  il  faut  permuter  deux  groupes,  done  rompre  des  liaisons 
et  en  fomier  de  nouvelles.  Elles  constituent  deux  configurations  distinctes.  L’atome 
de  carbone  n°  2  est  asymetrique. 

•  Plus  generalement : 


a 

a 

xC* 

.V\\y  \ 

^  b 

c 

d 

Doc.  31  Atome  de  carbone  asy¬ 
metrique.  a,b,cetd  sont  des  atomes 
ou  groupes  d’atomes  differents.  Les 
deux  configurations  possibles  sont 
representees.  L’atome  asymetrique 
est  indique  par  une  asterisque. 


5  \  / 

C  =  C 
/  \ 

H  CH3 


Doc.  32  Les  deux  configurations 
du  but-2-ene. 


Un  atome  est  asymetrique  lorsqu’il  est  lie  tetraedriquement  a  quatre 
atomes  ou  groupes  d’atomes  differents. 


11  y  a  deux  fa§ons,  et  deux  seulement,  de  disposer  quatre  substituants  differents 
autour  d’un  atome  asymetrique.  Les  deux  structures  ainsi  determinees  constituent 
deux  configurations.  Dans  ce  qui  suit,  nous  considererons  le  seul  cas  ou  ce  sont 

des  atomes  de  carbone  qui  sont  asymetriques  (doc.  31). 

Pour  s’entrainer  :  ex.  12  et  13  ) 


■  Cas  d’une  double  liaison  C =C 

•  Les  deux  molecules  de  but-2-ene  presentees  au  document  32  sont  separables,  car 
elles  ont  des  proprietes  physiques  differentes  (doc.  33).  Une  rotation  autour  de  l’axe 
C2-C3  pourrait  faire  passer  formellement  de  l’une  a  l’autre.  L’ observation  prece- 
dente  montre  done  que  la  rotation  autour  de  la  double  liaison  n’est  pas  possible. 
Ces  deux  structures  constituent  deux  configurations  du  but-2-ene. 

•  Plus  generalement,  si  chacun  des  deux  atomes  de  carbone  trigonaux,  lies  par  une 
double  liaison,  est  lie  par  ailleurs  a  deux  substituants  differents,  les  structures  obte- 
nues  constituent  encore  deux  configurations  (doc.  34). 
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configuration 

h3c  ch3 

\  / 
c=c 
/  \ 

H  H 

h3c  h 

\  / 
c=c 
/  \ 

H  CH3 

0fus  (°C) 

-  139 

-  105 

e6b  rc) 

4 

1 

densite  d 

0,621 

0,604 

moment 
dipolaire  ( D ) 

0,4 

0 

Doc.  33  Les  deux  configurations 
du  but-2-ene  ont  des  proprietes 
physiques  differentes. 


a  a'  a  b' 

\  /  \  / 

c=c  c=c 

/  X b ’  by  V 

Doc.  34  Les  deux  configurations 
autour  d’une  double  liaison  carbone- 
carbone. 

a,  a',  b  et  b'  sont  des  atomes  ou 
groupes  d’atomes  ;  les  substituants 
peuvent  les  substituants  peuvent  etre : 
a  =  a'  et  b  =  b'  ,  mais  a  it  b  et 
a'itb'. 


4.1.2.  Definition  generale 


La  configuration  d’une  molecule  de  constitution  donnee  est  la  disposition 
de  ses  atomes  dans  l’espace,  sans  tenir  compte  des  dispositions  qui  ne  dif¬ 
ferent  que  par  des  rotations  autour  de  liaisons  simples. 


Le  plus  souvent,  pour  passer  d’une  configuration  a  une  autre,  il  faut  rompre  des 
liaisons  et  en  former  d’autres. 

Deux  structures  de  meme  constitution  et  de  configurations  differentes  : 

-  sont  en  general  separables ; 

-  sont  celles  de  deux  corps  purs  differents. 

Pour  designer  une  configuration,  un  classement  des  groupes  lies  a  l’atome  asyme- 
trique  ou  aux  atomes  de  la  double  liaison  est  effectue  selon  une  regie  convention- 
nelle. 


4.2  •  Classement  des  groupes  substituants  : 

regie  sequentielle  de  Cahn,  Ingold  et  Prelog 

II  s’agit  de  classer  par  ordre  de  priorite  decroissante  les  groupes  lies  a  un  atome 
dit  central,  atome  de  carbone  asymetrique  ou  Pun  (puis  l’autre)  des  deux  atomes 
lies  par  une  double  liaison. 

4.2.1.  Premiere  regie  de  priorite 


Regie  1 :  La  priorite  des  atomes  diminue  quand  leur  numero  (ou  nombre) 
atomique  Z  diminue. 


La  notation  «  a>  b  »  se  lit :  «  l’ atome  a  est  prioritaire  sur  l’ atome  b  »  . 

Le  classement  par  priorite  decroissante  s’applique  d’abord  aux  atomes  directement 
lies  a  l’atome  central,  atomes  dits  de  rang  1. 

Le  classement  exclut  toute  notion  de  taille  des  substituants. 

H 

I 

Exemple  :  H3C-C-CI 
OCH3 

Par  cette  regie,  les  atomes  de  rang  1  sont  classes  dans  P ordre  de  priorite  decrois¬ 
sante  :  Cl  >  O  >  C  >  H,  compte  tenu  de  leurs  numeros  atomiques  qui  sont  respec- 
tivement :  17  >  8  >  6  >  1  . 

Ce  classement  des  quatre  atomes  de  rang  1  s’applique  aux  quatres  groupes  corres- 
pondants  dont  P ordre  de  priorite  decroissante  des  groupes  est  alors  : 

-Cl>-OCH3>-CH3>-H. 


4.2.2.  Cas  de  deux  (ou  plusieurs)  atomes  identiques 
de  meme  rang 

A  partir  de  l’atome  central  et  des  atomes  de  rang  1,  les  atomes  rencontres  ensuite 
sont  dits  de  rang  2,  3,  etc. 


5 
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(*)  Les  numeros  des  atomes  de  carbone 
sont  indiques  en  exposant  pour  qu’ils 
ne  soient  pas  confondus  avec  les 

liombres  d’atomes  indiques  en  indice. 

V _ _ _ / 


a) 


OH 

J 

ch2 


H3C1  — 2c— ‘CH,— 2CH3 


jCH9 


4ch, 

5I 

5CH3 


b)  atome  : 


'f 


Doc.  35  Molecule  de  2-ethyl-2- 
methylpentan-l-ol : 

a)  formule  developpee  et  numero- 
tation  ; 

b)  classement  des  groupes  substi- 
tuants  de  1’ atome  de  carbone  C2  ■ 


Exemple  : 

Soit  a  classer  les  groupes  substituants  de  l’atome  de  carbone  n°  2  du  2-ethyl-2- 
methylpentan-l-ol,  de  formule  developpee  donnee  au  document  35  a. 

Les  atomes  de  rang  1  sont  tous  des  atomes  de  carbone  :  il  y  a  done  indetermina¬ 
tion  a  ce  rang. 

Pour  chaque  atome  de  rang  1,  les  atomes  de  rang  2,  classes  dans  leur  ordre  de  prio- 
rite,  sont  alors  compares. 

Le  prioritaire  de  rang  2  est  un  atome  0  sur  C1  ;  un  atome  C  sur  C2  et  sur  C1',  un 
atome  H  sur  C1 ".  D’ou  :  O  >  C2  et  C1  >  H.  II  y  a  encore  indetermination  entre 
C3  et 

Les  deuxiemes  prioritaires  de  rang  2  sont  alors  compares,  puis,  eventuellement  les 
troisiemes  prioritaires  de  rang  2.  Sur  C2  et  C1',  les  deuxiemes  prioritaires  sont  deux 
H,  de  meme  que  les  troisiemes  prioritaires.  L’ indetermination  n’est  pas  levee. 

Les  premiers  prioritaires  de  rang  3  sont  ensuite  compares,  puis  les  deuxiemes  prio¬ 
ritaires,  et  ainsi  de  suite  jusqu’a  ce  qu’une  decision  intervienne. 

Le  premier  prioritaire  de  rang  3  lie  a  C4  (prioritaire  de  rang  2)  est  un  atome  C,  prio¬ 
ritaire  sur  l’atome  H,  le  premier  prioritaire  de  rang  3  lie  a  C2  .  Le  groupe 
-C3H2-C4H2-C5H3  est  ainsi  prioritaire  sur  le  groupe  -C^H^C2'^  . 

Le  classement  global  est  done  : 

-C1H2OH  >  -C3H2-C4H2-CsH3  >  -CrH2-C2’H3  >  -CH3 

Id  application  2  ci-contre  developpe  un  cas  plus  complexe  de  classement  de  sub¬ 
stituants. 

4.2.3.  Cas  de  liaisons  multiples 

Chaque  atome  (sauf  l’atome  d’hydrogene)  est  considere  comme  ayant  quatre  voi- 
sins  ;  les  paires  d’electrons  libres  sont  eventuellement  comptees  comme  voisins. 
Une  paire  libre  a  un  numero  atomique  nul. 

■  Traitement  approche  au  rang  p  +  1 

Une  liaison  multiple  d’un  atome  A  (de  rang  p)  avec  un  atome  B  (de  rang  p  +  1)  est 
consideree  comme  autant  de  liaisons  entre  cet  atome  A  et  l’atome  B  ou  des  atomes 
B  fictifs,  appeles  ses  repliques.  Ces  repliques  seront  ecrites  entre  parentheses. 

Exemples  : 


rang  p 

p+\ 

rang  p 

p+i 

6 

gffS  O 

est  considere  comme  : 

— 

— c; 

—  (O) 

rang  p 

p+l 

rang  p 

p+l 

N 

— c— 

N 

est  considere  comme  : 

— c; 

— (N) 
^(N) 

© 


■  Traitement  complet  (a  ne  developper  que  si  le  classement  n’a  pu  etre  etabli  par 
le  traitement  approche  precedent) 

11  faut  rattacher  a  chacun  des  atomes  A  et  B  autant  de  repliques  de  l’autre  atome 
qu’il  y  a  de  liaisons  multiples  entre  A  et  B. 


s 
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APPLICATION  2 


Classement  de  substituants 


Classer  les  groupes  substituants  de  I’atome  de  carbone 
asymetrique  n°  3  du  \-chloro-3-ethyl-A-methoxypentan- 


2-o/. 


OH 

1  *  '2 
Cl— CH2— CH 

*  13  4 

H-V*CH-o-CH3 

CH,  ch3 

I  2' 

ch3 


Le  classement  est  propose  sur  le  schema  ci-dessous. 
rang  123 


II  y  a  indetermination  au  rang  1  entre  les  trois  atomes 
de  carbone. 

Au  rang  2,  les  premiers  prioritaires  de  ces  trois  atomes 
de  carbone  (O.  O  et  C)  permettent  de  classer  la  branche 
issue  de  C 1  non  prioritaire  devant  celles  issues  de  C4 
et  C2. 

L’indetermination  entre  C4  et  C2  n’est  pas  levee  au 
rang  2,  puisqu’il  y  a  les  memes  atomes  substituants 
de  rang  2  (O,  C,  H). 

Le  classement  est  poursuivi  pour  les  substituants  des 
atomes  prioritaires  de  rang  2  de  C4  et  C2,  constituant 
les  branches  prioritaires  (-0C  branche  prioritaire 
devant -OH):  C  >  H.  La  branche  issue  de  C4  est  done 
prioritaire  devant  celle  issue  de  C2. 

L’atome  de  chlore  lie  a  C1  n’a  pas  a  etre  considere, 
car  1’ indetermination  est  levee  sur  les  atomes  priori¬ 
taires  de  rang  3. 

II  en  resulte  les  priorites  decroissantes  des  branches 
issues  des  atomes  : -C4  >-C2>-C1  > -H. 


Ces  repliques  sont  completees,  chaque  fois  que  cela  est  necessaire,  par  des  liaisons 
avec  des  atomes  fantomes,  symbolises  par  un  rond  O  et  affectes  d’un  numero  ato- 
mique  et  d’un  nombre  de  masse  nuls. 

Exemple  1  : 


rang  p  p+ 1  rang  p  p+ 1  p+2  p+ 3  rang  p  p+ 1  rang  p  p+ 1  p+2  p+ 3 


H  (N)—  ° 

o  represente  un  atome  fantome 
•  •  represente  un  doublet  d'electrons 


Dans  le  cas  de  noyaux  aromatiques,  on  retient  la  structure  presentant  le  systeme 
conjugue  (alternance  de  liaisons  simples  et  multiples)  le  plus  etendu  possible. 
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Exemple  2  : 


la  configuration  est  R 


a 


la  configuration  est  S 


Doc.  36  Designation  d’une  confi¬ 
guration  pour  un  atome  de  carbone 
asymetrique  C*. 


4.2.4.  Autres  regies  de  priorite 

Elies  sont  a  prendre  dans  l’ordre  indique,  mais  leur  application  n’est  que  rarement 
necessaire.  Les  regies  3  et  4,  regroupees  ici,  supposent  connu  le  contenu  des para- 
graphes  4.3  et  4.4. 

•  Regie  2  :  Pour  deux  atomes  isotopes,  Patome  de  nombre  de  masse  le  plus  eleve 
a  la  priorite. 

•  Regie  3  :  Les  directions  de  developpement  Z  ont  priorite  sur  celles  de  develop- 
pement  E. 

•  Regie  4  :  Pour  deux  substituants  ne  different  que  par  leur  configuration  absolue, 
les  dispositions  RR  ou  SS  ont  priorite  sur  les  dispositions  RS  ou  SR  ;  un  substituant 
R  a  priorite  sur  un  substituant  S. 


4.3  •  Configuration  absolue  d'un  atome  asymetrique 

4.3.1.  Un  seul  atome  de  carbone  asymetrique  C* 

Les  quatre  substituants  a,  b,cetd  d’un  atome  de  carbone  asymetrique  sont 
classes  conformement  a  la  regie  sequentielle  de  Cahn,  Ingold  et  Prelog  dans 
l’ordre  de  priorite  decroissante  :  a>b>  c>  d . 

L’observateur  regarde  dans  l’axe  C *-d,  d  en  arriere  de  C*.  Si  la  sequence  a, 
b,  c,  est  vue  sur  un  cercle  d’axe  C *-d  dans  le  sens  des  aiguilles  d’une  montre, 
la  configuration  est  elite  R.  Dans  le  cas  contraire,  la  configuration  est  dite  S 
(doc.  36). 


a) 


H3C-CH2 


,C*-CH3 

H  * 

H  OH 


Doc.  37  a)  Formule  de  Cram  d’une 
configuration  du  butan-2-ol. 
b)  Configuration  du  (R)-butan-2-ol. 


La  lettre  R  ou  S  est  ecrite  entre  parentheses  suivies  d’un  tiret  devant  le  nom  du  com¬ 
pose.  Les  lettres  R  et  S  proviennent  des  mots  latins  rectus  (signifiant  droite)  et  sinis¬ 
ter  (signifiant  gauche),  mais  les  configurations  ne  doivent  pas  etre  appelees  rectus 
et  sinister. 

Exemple  : 

Cherchons  la  configuration  absolue  de  la  configuration  du  butan-2-ol  representee 
au  document  37  a. 

Les  groupes  -OH,  -CH2CH3  ,  -CH3  ,  -H  sont  ainsi  classes  parpriorites  decrois- 
santes. 

L’observateur  regarde  dans  l’axe  C*-H  (H  derriere  C*)  et  voit  successivement 
les  groupes  -OH,  -CH2CH3  ,  -CH3  sur  un  cercle  en  tournant  dans  le  sens  des 
aiguilles  d’une  montre.  La  configuration  representee  est  done  celle  du 
(R)-butan-2-ol  (doc.  37  b). 
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4.3.2.  Plusieurs  atomes  de  carbone  asymetriques 

■  La  configuration  est  indiquee  pour  chacun.  Elle  est  notee  entre  parentheses  devant 
le  nom  du  compose,  precedee  du  numero  de  l’atome  de  carbone  concerne. 

L’ application  3  en  presente  un  exemple. 


APPLICATION  3 


Quelques  configurations  electroniques 


Determiner  la  configuration  absolue  (R  ou  S)  des 
atomes  de  carbone  asymetriques  de  la  configuration 
suivante  du  'i-hydroxy-2-methylpentanal : 


La  representation  de  Cram  donnee  laisse,  dans  le  plan 
de  figure,  la  chaine  carbonee  la  plus  longue. 

Cette  molecule  possede  deux  atomes  de  carbone  asy¬ 
metriques  C*  :  C2  et  C3.  Le  classement  des  groupes 
substituants  des  deux  C*  est  le  suivant  : 

Substituants  de  C2  : 


,^°  x  3^0 

—  C'^(O)  >  -C3^C4  >  — C^H  >  — H 

H 


Pour  les  deux  premiers  groupes,  il  y  a  indetermina¬ 
tion  au  rang  1  (  2  atomes  de  carbone) ;  au  rang  2  : 

(O,  (O),  H)  >  (0,  C4,  H),  car  (O)  a  la  priorite  sur  C4. 
Substituants  de  C3  : 


—  O  — H  />— c2— [ 


,c'^(0) 

"H 

,H 
H 
H 


H 


C5 

— c4^ h]  >  -h 

H 


Les  priorites  sont  levees  au  rang  2  entre  les  atomes 
encadres.  Pour  l’atome  C2,  l’observateur  voit  les  sub¬ 
stituants  : 

-CHO  >  -C3(OH)(H)(CH2CH3)  >  -CH3 


tourner  dans  le  sens  des  aiguilles  d’une  montre,  d’oit 
une  configuration  R  {doc.  38  a).  Pourl’atome  de  car¬ 
bone  C3,  l’atome  H,  dernier  prioritaire,  n’est  pas  en 
arriere  de  la  feuille,  la  designation  de  la  configura¬ 
tion  est  moins  simple. 

Si  l’atome  H  etait  en  arriere,  l’observateur  verrait  les 
groupes -  OH>-C2H(CH3)  - CHO > - C4H2CH3  tour¬ 
ner  dans  le  sens  des  aiguilles  d’une  montre  et  conclu- 
rait  une  configuration R  (doc.  38  b).  La  configuration 
est  ici  opposee,  soit  S.  La  structure  donnee  est  celle 
du  (2 R,  3S)-3-hydroxy-2-methylpentanal. 


Doc.  38  Attribution  des  configurations  des  atomes  de  car¬ 
bone  2  et  3. 


■  Avec  deux  atomes  de  carbone  asymetriques,  l’une  ou  l’autre  des  configurations 
RR  ou  SS,  sans  que  Ton  cherche  a  preciser  laquelle  est  consideree  (la  configura¬ 
tion  relative  ou  le  couple  des  deux),  est  notee  R*R*.  De  meme,  R*S*  designe  l’une 
des  configurations  RS  ou  SR  ou  l’ensemble  des  deux. 


Pour  s’ entrainer  :  ex,  14  a  20  ) 
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4.4  •  Configuration  Z  ou  E  autour  d'une  double  liaison 


f  ■  —  ■ -  \ 

(*)  Les  positions  cis  et  trans  de  deux 
substituants  precises  d’un  derive 
ethylenique  sont  definies  par  rapport  au 
plan  de  reference  contenant  les  atonies 
doublement  lies  et  perpendiculaire  au 
plan  contenant  ces  atomes  et  ceux  qui 
leur  sont  directement  lies. 

H3C  ch3 

\  / 

c3=c2 

/  \ 

H  Cl 

est  le  (£')-2-chlorobut-2-ene,  car  les 
groupes  prioritaires  (-CH3  sur  C3  et 
-Cl  sur  C2)  sont  en  position  trans  ;  les 
groupes  methyle  -CH3  sont  en  position 
cis. 

\ _ / 


4.4.1.  Principe 

Les  groupes  portes  par  chaque  atome  de  carbone  de  la  double  liaison  sont  classes 
par  priorite  decroissante  :  a>  b,a'  >  b'. 


Si  les  groupes  prioritaires  a  et  a'  de  chaeun  des  deux 
atomes  de  carbone  doublement  lies  sont,  par  rapport  a 
la  double  liaison  : 

la  configuration 
est  alors  : 

. .  ;  a  a' 

•  en  position  cis{~\  du  meme  cote  \  / 

C  — C 

de  1’ axe  de  la  double  liaison  /  \ 

Z 

•  en  position  trans^’\  de  part  et  d’autre  fl\  J3 

de  1’ axe  de  la  double  liaison 

h/  V 

E 

Z  et  E  sont  les  premieres  lettres  des  mots  allemands  zusammen  (ensemble)  et 
entgegen  (en  face). 

Exemple  :  La  configuration  suivante  de  l’acide  but-2-enedio'fque  de  formule  deve- 
loppee  : 

HOOC  H 

\  / 

c=c 

/  \ 

H  COOH 


est  E,  car  les  deux  groupes  prioritaires  sont  les  groupes  carboxyle  -COOH  et  ils 
sont  en  position  trans.  C’est  done  l’acide  (E)-but-2-enedioique,  dont  le  nom  trivial 
est  «  acide  fumarique  ». 

€l  Pour  s’entrainer  :  ex.  22  a  24  ) 


c) 


Pstereoisomerie 

5.1  •  Differents  types  d'isomerie 

5.1.1.  Isomeres 


Des  composes  qui  ont  la  meme  formule  brute  mais  qui  different : 

•  par  l’ordre  ou  la  nature  des  liaisons, 

•  ou  par  la  disposition  des  atomes  dans  l’espace, 
sont  appeles  isomeres. 

Le  terme  isomerie  designe  la  relation  entre  isomeres. 


■  Exemple 

Le  but-3-en-l-ol :  H2C=CH-CH2-CH2-OH 

et  le  butanal :  H3C— CH2—  CH2—  C 

XH 


Doc.  39  Isomeres  de  constitution  : 
(a)  de  chaine  ;  (b)  de  position  ; 
(c)  de  fonction. 


ont  meme  formule  brute  mais  different  par  l’ordre  et  la  nature  des  liaisons  ;  ce  sont 
deux  isomeres. 
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5.1.2.  Isomeres  de  constitution 


Les  isomeres  qui  different  par  leur  constitution  sont  appeles  isomeres  de 
constitution. 


stereoisomeres  de  conformation 


A  une  constitution  donnee  correspond  une  formule  developpee  plane. 

■  Exemples 

Le  pentane  H3C-CH2-CH2-CH2-CH3  et  le  2-methylbutane  ( C  H  3 )  2  C  H  -  C  H  2  -  C  H  3 
sont  deux  isomeres  de  constitution  ;  ils  different  par  leur  chaine  carbonee  :  ils  sont 
appeles  isomeres  de  chaine  (doc.  39  a). 

Le  but-l-ene  H2C=CH-CH2-CH3  et  le  but-2-ene  H3C-CH=CH-CH3  sont 
deux  isomeres  de  constitution  ;  ils  different  par  la  position  de  la  double  liaison  et 
sont  pour  cela  appeles  isomeres  de  position  (doc.  39  b).  De  meme,  le  propan-l-ol 
H3C-CH2-CH2OH  et  le  propan-2-ol  H3C-CHOH-CH3  sont  des  isomeres  de 
position. 

Le  but-3-en-l-ol  et  le  butanal,  isomeres  de  constitution  (cf.  exemple  du  §  5.1.1.), 
different  par  la  fonction  chimique  (Tun  alcool,  l’autre  aldehyde) ;  ils  sont  appeles 
isomeres  de  fonction  (doc.  39  c). 


b) 

HOOC  COOH  H  COOH 

\  /  \  / 


c=c 


f/ 


H 


et  C  =  C 
HOO</  II 


stereoisomeres  de  configuration 


Doc.  40  Exemples  de 
meres. 


stereoiso- 


■  Proprietes 

Quel  que  soit  le  type  d'isomerie  de  constitution  considere,  les  isomeres  de  consti¬ 
tution  correspondent  a  des  corps  purs  differents  :  ils  ont  done  des  proprietes  phy¬ 
siques  et  chimiques  differentes.  La  difference  de  proprietes  entre  deux  isomeres  de 
chaine  est  generalement  faible  ;  elle  est  plus  marquee  entre  deux  isomeres  de  posi¬ 
tion,  mais  devient  fondamentale  entre  deux  isomeres  de  fonction. 

5.1.3.  Stereoisomeres 


Des  isomeres  de  meme  constitution  sont  appeles  stereoisomeres  (ou  isomeres 
steriques)  lorsqu’ils  ne  different  que  par  la  disposition  de  leurs  atomes  dans 
l’espace.  La  stereoisomerie  est  la  relation  entre  deux  stereoisomeres. 


Exemples  :  Le  (R)-  et  le  (S)-butan-2-ol  sont  des  stereoisomeres.  D’autres  exemples 
sont  donnes  dans  le  document  40. 


Les  stereoisomeries  peuvent  etre  classees  de  deux  fagons  differentes  en  : 

•  la  stereoisomerie  de  conformation  (doc.  40  a)  et  la  stereoisomerie  de  configura¬ 
tion  (doc.  40  b) ;  nous  ne  considererons  dans  ce  qui  suit  que  les  stereoisomeres  de 
configuration  ;  e’est  ce  qui  est  sous-entendu  en  general  dans  les  exercices  ; 

•  1’ enantiomerie  et  la  diastereoisomerie. 


5.2  •  Enantiomerie 


5.2.1.  Chiralite  d'une  structure 


■  Definition 

La  chiralite  designe  la  propriety  d’un  objet  de  ne  pas  etre  superposable  a 
son  image  dans  un  miroir  plan. 

Un  objet  doue  de  chiralite  est  dit  chiral.  Beaucoup  d’objets  qui  nous  sont  familiers 
sont  chiraux  :  nos  mains  en  particular  ;  e’est  d'ailleurs  a  partir  du  mot  grec  kheir 
(main)  qu’ont  ete  construits  les  mots  chiralite  et  chiral. 
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Doc.  41  Deux  conformations 
images  l’une  de  l’autre  dans  un 
miroir  et  non  superposables  (a)  et 
(b).  Apres  rotation  autour  de  1’axe 
C-C,  la  conformation  (b)  conduit 
a  (c)  superposable  a  (a). 


Lorsqu’un  objet  est  identique  (et  done  superposable)  a  son  image  dans  un  miroir 
plan,  il  est  dit  achiral.  Pour  etablir  qu’une  structure  a  une  configuration  chirale, 
il  faut  verifier  la  non  superposition  de  cette  structure  et  de  son  image  dans  un  miroir 
plan  meme  apres  d’eventuelles  rotations  autour  de  liaisons  simples.  Une  molecule 
est  achirale  s’il  existe  au  moins  une  conformation  dans  laquelle  cette  molecule  est 
superposable  a  son  image  dans  un  miroir. 

Exemple  :  Les  deux  conformations  (a)  et  (b)  du  1,2-dichloroethane  (doc.  41),  images 
l’une  de  l’autre  dans  un  miroir  plan,  ne  sont  pas  superposables  telles  quelles  ;  elles 
sont  done  chirales.  Cependant,  apres  une  rotation  convenable  autour  de  l’axe  C-C, 
la  conformation  (c)  obtenue  a  partir  de  (b)  est  superposable  a  la  conformation  (a). 
La  molecule  de  1,2-dichloroethane  a  une  seule  configuration  qui  peut  exister  sous 
une  infinite  de  conformations.  Cette  configuration  est  achirale. 

■  Conditions  de  chiralite  et  exemples  de  structures  chirales 

•  Une  condition  necessaire  (mais  non  suffisante)  de  chiralite  est  l’absence  simul- 
tanee  de  plan  et  de  centre  de  symetrie. 

Si  une  structure  possede  un  plan  ou  un  centre  de  symetrie,  elle  est  achirale. 

Il  existe  des  structures  n’ayant  ni  centre  ni  plan  de  symetrie,  et  pourtant  achirales. 
Dans  ce  cas,  il  faut  revenir  a  la  definition  pour  verifier  si  la  structure  est  chirale,  et 
verifier  la  non  superposition  avec  son  image  dans  un  miroir  plan. 


APPLICATION  4 

Recherche  de  chiralites 


Indiquer  si  les  molecules  suivantes  sont  chirales  ou 
non  : 

b) 


H3C//, 


O  H 

\  / 
C - N 


'JrQ. 


^  ct 

W  N 


sii 


ch3 


/  V 


H 


O 


c) 


H3C 


\ 


h3c 


v\v 


ch3 


ch3 


La  molecule  (a)  possede  un  plan  de  symetrie  :  elle 
est  done  achirale,  ce  qui  peut  se  verifier  en  consta- 
tant  que  son  image  dans  un  miroir  plan  lui  est  super¬ 
posable. 

La  molecule  (b)  possede  un  centre  de  symetrie  I,  elle 
est  done  achirale. 


La  molecule  (c)  ne  possede  ni  plan  ni  centre  de  syme¬ 
trie,  et  pourtant  elle  est  superposable  a  son  image  dans 
un  miroir  plan.  Ce  resultat  peut  etre  verifie  a  l’aide 
de  modeles  moleculaires.  Elle  est  achirale. 


b) 

O  H 

\  / 

C - N 

H3C//,//Jf.  /  \  .^H 


|[^  \ 


•  i 

/  N 


N — C 

/  V 


ch3 


H  O 

-  -  -  trace  du  plan  de  symetrie  I :  centre  de  symetrie 
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plan  de  polarisation 
de  la  lumiere 
avant  traversee 


apres  traversee 


Doc.  43  Pouvoir  rotatoire. 
L’observateur  constate  ici  que  la  sub¬ 
stance  est  dextrogyre. 


•  Presence  d’atome  asymetrique 

Une  structure  possedant  un  seul  atome  asymetrique  est  toujours  chirale. 

La  molecule  de  (ft)-butan-2-ol  (doc.  37)  et  celle  de  (S)-butan-2-ol  sont  chirales.  La 
presence  d’un  seul  atome  asymetrique  est  une  condition  suffisante  mais  non  neces- 
saire  de  chiralite.  En  effet,  il  y  a  des  structures  chirales  sans  atome  asymetrique 
(doc.  42). 

Une  structure  possedant  plusieurs  atomes  asymetriques  peut  etre  achirale. 

La  presence  de  plusieurs  atomes  asymetriques  est  une  condition  ni  necessaire  ni 
suffisante  de  chiralite.  L’acide  tartrique  H CbC-^C H(OH)-*CH( OHi-CXL H  a  deux 
atomes  de  carbone  asymetrique  ;  l’une  de  ses  configurations  est  cependant  achi¬ 
rale  (cf.  §  5.4.1). 


Doc.  42  Le  penta-2, 3-diene  existe  sous  deux  configurations  chirales ;  il  n’y  a  pas 
d’atome  de  carbone  asymetrique. 


■  Manifestation  experimental  :  l’activite  optique 

La  chiralite  est  une  propriete  structural.  Elle  se  manifeste,  au  niveau  macrosco- 
pique,  par  son  action  sur  la  lumiere  polarisee  rectilignement  (doc.  43). 

La  solution  d’une  substance  chirale  telle  que  le  sucre  ordinaire  (sucre  de  betterave, 
constitue  de  saccharose)  fait  tourner  le  plan  de  polarisation  d’une  lumiere  polari¬ 
see  rectilignement  :  cette  substance  est  dite  optiquement  active,  ou  qu’elle  pos- 
sede  un  pouvoir  rotatoire  (doc.  44,  page  suivante). 

Une  substance  qui,  pour  un  observateur  qui  re9oit  la  lumiere,  fait  tourner  le  plan 
de  polarisation  d’une  lumiere  polarisee  rectilignement  dans  le  sens  des  aiguilles 
d’une  montre  est  dite  dextrogyre  ;  son  nom  et  sa  formule  sont  alors  precedes  du 
signe  (+)  ou  de  la  minuscule  d.  Si  la  rotation  du  plan  de  polarisation  s’effectue  dans 
le  sens  trigonometrique,  la  substance  est  dite  levogyre  ;  son  nom  est  alors  precede 
du  signe  (-)  ou  de  la  minuscule  I.  L’ angle  de  rotation  a  du  plan  de  polarisation  est 
appele  pouvoir  rotatoire. 

Il  n’y  a  aucune  relation  entre  le  signe  du  pouvoir  rotatoire  specifique  et  la 
configuration  absolue  R  ou  S  de  la  structure  chirale. 


5.2.2.  Relation  d'enantiomerie 

■  Definition 

Venantiomerie  est  la  relation  existant  entre  deux  structures  images  l’une 
de  l’autre  dans  un  miroir  plan  et  non  superposables.  Chacune  de  ces  struc¬ 
tures  est  done  chirale.  Ces  deux  structures  sont  enantiomeres  l’une  de 
l’autre. 

On  dit  aussi,  compte  tenu  des  proprietes  macroscopiques,  inverses  optiques  ou  anti¬ 
podes  optiques.  Deux  molecules  ont  des  configurations  enantiomeres  si  elles  pos- 
sedent  une  conformation  dans  laquelle  elles  sont  images  l’une  de  1’ autre  et  non 
superposables,  et  si  elles  ne  possedent  aucune  conformation  dans  laquelle  elles  sont 
images  l’une  de  l’autre  et  superposables  (doc.  41).  Le  passage  d’un  enantiomere  a 
l’autre  s’appelle  inversion  de  configuration. 
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Doc.  44  Mesure  du  pouvoir  rotatoire  :  principe  d’un  polarimetre.  Soit  le  montage  :  un  faisceau  de  lumiere  mono- 
chromatique1*1  traverse  successivement  deux  polaroi'ds  appeles  polariseur  P  et  analyseur  A  ;  le  premier  polarise  la  lumiere, 
le  second  permet  de  reperer  la  direction  du  plan  de  polarisation  de  la  lumiere  obtenue.  Lorsque  le  polariseur  et  l’analyseur 
sont  croises,  l’ecran  n’est  pas  eclaire.  Disposons  alors  entre  P  et  A  une  cuve  transparente  remplie  d’eau  ;  1’ecran  reste 
sombre  :  l’eau  n’a  pas  d’activite  optique.  En  revanche,  si  l’eau  est  sucree,  l’ecran  s’eclaire  (a) :  l’eau  sucree  fait  tourner  le 
plan  de  polarisation  de  la  lumiere  polarisee  ;  l’eau  sucree  est  optiquement  active.  On  dit  que  1’eau  sucree  possede  un  pou¬ 
voir  rotatoire.  La  rotation  de  A  (b)  permet  d’obtenir  a  nouveau  l’ecran  sombre  :  Tangle  dont  il  faut  faire  tourner  A  pour 
obtenir  Textinction  mesure  le  pouvoir  rotatoire  a  de  la  solution. 

La  mesure  du  pouvoir  rotatoire  de  solutions  de  saccharose  de  diverses  concentrations  montre  qu’il  est  proportionnel  a  la 
concentration  en  sucre. 

Pour  une  substance  chirale  donnee,  le  pouvoir  rotatoire  depend  des  conditions 
experimentales  :  concentration  en  substance  chirale,  longueur  de  la  cuve,  tem¬ 
perature,  nature  du  solvant,  longueur  d’onde  de  la  lumiere  utilisee.  Beaucoup  de 
substances  suivent  la  loi  de  Biot : 

Le  pouvoir  rotatoire  a  est  proportionnel  a  la  concentration  c  et  a  la  longueur  £ 
de  la  cuve  ;  le  coefficient  de  proportionnalite,  note  [ « ]  ^  et  appele  pouvoir  rota¬ 
toire  specifique,  est  encore  fonction  de  la  longueur  d’onde  A  ,  de  la  tempera¬ 
ture  6  et  de  la  nature  du  solvant.  L’expression  de  la  loi  tie  Biot  est  ainsi : 

a  =  [a] e2  .  £  .  c 

y — N  N 

Les  unites  «  pratiques  »  sont :  «  '.dm-'.g-'.cm3  dm  g.cnr3 

En  utilisant  les  unites  de  base  du  systeme  international,  £  en  m,  c  en  mol .  m-3, 
le  pouvoir  rotatoire  specifique  s’exprime  en  °.  m2.  mol-1. 

Dans  le  cas  de  plusieurs  substances  optiquement  actives,  il  y  a  additivite  des 
pouvoirs  rotatoires  ;  Tangle  de  rotation  a  alors  pour  expression  : 

a=V[aHex  •  Cj) .  £ 

Le  signe  du  pouvoir  rotatoire  specifique  peut  changer  par  variation  de  longueur 
d’onde  ou  de  temperature. 

L’ etude  de  la  lumiere  polarisee  sera  vue  en  physique  en  seconde  annee  PC  ou 
PC*. 


~  s 

(*)  Une  lumiere  monochromatique  est  une 

onde  electromagnetique  qui  se  propage  : 
elle  consiste  en  un^  champ  elec- 
trique  de  vecteur  £^et  un  champ 
magnetique  de  vecteur  B  ;  ces  deux  vec- 
teurs  sont  perpendiculaires  a  la  direction 
de  propagation.  Dans  une  lumiere 
naturelle,  le  vecteur  B  ,  par  exemple, 
prend  toutes  les  directions  autour  de  la 
direction  de  propagation  ;  dans  une 
lumiere  polarisee  rectilignement,  la 
direction  de  B  est  determinee. 


Le  plan  forme  par  la  direction  de  B  et  le 
rayon  lumineux  est  appele  plan  de  pola¬ 
risation. 


L  direction  de  propagation 


V _ / 


Pour  s’entrainer  :  ex.  21 


OH  OH 


(f?)-butan-2-ol  ^  (S)-butan-2-ol 


)  C’est  le  cas  des  enzymes. 


Exemple  :  Le  (7?)-butan-2-ol  et  le  (S)-butan-2-ol  sont  deux  molecules  enantiomeres 
possedant  un  atome  de  carbone  asymetrique. 

L’enantiomere  d’une  configuration  R  est  de  configuration  S  et  reciproquement. 

■  Proprietes  des  enantiomeres 

Deux  enantiomeres  presentent  des  proprietes  physiques  et  chimiques  iden- 
tiques,  sauf  vis-a-vis  d’une  lumiere  polarisee  rectilignement  ou  si  le  reactif 
chimique  utilise  est  lui-meme  chiral'  L 


Stereochimie  des  molecules  organiques 


(*)  Racemique  vient  du  latin  racemus 
(grappe),  nom  donne  par  Pasteur  lors 
de  l’etude  des  stereoisomeres  de  l’acide 

tartrique  extrait  du  vin. 

V _  .J 


Deux  enantiomeres  ont  des  pouvoirs  rotatoires  specifiques  opposes. 

Un  melange  equimolaire  d’ enantiomeres  est  appele  melange  racemique (*\  Un 
melange  racemique  est  inactif  sur  une  lumiere  polarisee  rectilignement. 


5.3  •  Diastereoisomerie 


5.3.1.  Definition 


H3C 

ch3 

K3c  h 

\ 

/ 

\  / 

C 

=  C 

C=C 

/ 

\ 

/  \ 

H 

H 

H  CP 

(Z)-but-2-ene 

(£)-but-2-ene 

Doc.  4 

5  Molecules  diastereoiso- 

meres 

sans  atome  de  carbone  asy- 

metrique. 


Deux  structures  stereoisomeres  et  non  enantiomeres  sont  diastereo¬ 
isomeres.  Des  structures  diastereoisomeres  peuvent  etre  chirales  ou  non. 
La  diastereoisomerie  est  la  relation  de  stereoisomerie  existant  entre  deux 
structures  stereoisomeres  non  enantiomeres. 


5.3.2.  Exemples,  principaux  cas 

■  Diastereoisomerie  due  a  une  double  liaison  C  =  C 

Le  (Z)-but-2-ene  et  le  (£)-but-2-ene  (doc.  45)  sont  deux  configurations  diastereoisomeres. 

■  Diastereoisomerie  due  a  plusieurs  atomes  asymetriques 

Le  2,  3,  4-trihydroxybutanal  est  un  sucre  qui  comporte  deux  atomes  de  carbone 
asymetriques  ;  il  existe  sous  quatre  configurations  representees  au  document  46. 
Entre  ces  quatre  configurations,  il  y  a  deux  relations  d’enantiomerie,  soit  deux 
couples  d’enantiomeres.  Deux  configurations  qui  ne  sont  pas  enantiomeres  sont 
diastereoisomeres,  il  y  a  done  quatre  couples  de  diastereoisomeres. 


Couple  R*,  R* 


:  enantiomerie 


:  diastereoisomerie 

Couple  R*,  S* 


Doc.  46  Relations  de  diastereoisomerie  et  d’enantiomerie  entre  des  stereoisomeres  de  configuration  possedant  deux  atomes 
de  carbone  asymetriques.  Pour  la  representation  de  Newman,  1’atome  de  carbone  n°  2  est  place  en  avant. 

5.3.3.  Proprietes  des  diastereoisomeres 

L’exemple  de  l’acide  but-2-enedioique  (doc.  47.  page  suivante)  montre  les  pro¬ 
prietes  companies  de  deux  diastereoisomeres. 

Deux  substances  composees  de  molecules  diastereoisomeres  sont  des  corps 
purs  differents  ;  elles  ont : 

•  des  proprietes  physiques  differentes,  en  particulier  les  temperatures  de 
fusion  et  d ’ebullition  ; 

•  des  proprietes  chimiques  differentes ;  les  differences,  souvent  faibles,  resul- 
tent  de  la  disposition  differente  des  groupes  fonctionnels  dans  l’espace. 

s 
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Doc.  47  Proprietes  comparees  des 
diastereoisomeres  Z  et  E  de  1’  acide 
but-2-enedioi'que. 


1 

7 

y 

a  * 

*  a 

J 

Doc.  48  Dans  le  cas  de  deux 
atomes  de  carbone  asymetriques, 
si  rune  au  moins  des  paires  (a,  a’  ), 
( b ,  b’ )  ou  ( c ,  c’ )  est  constitute  de 
groupes  differents,  le  compose 
comporte  quatre  stereoisomeres  de 
configuration. 


structure 

HOOC  COOH 

\  / 
c=c 
/  \ 

H  H 

HOOC  H 

\  / 

c=c 

H  COOH 

nom  systematique 

acide 

(Z)-but-2-enedioi'que 

acide 

(£)-but-2-enedioi'que 

nom  usuel 

acide  maleique 

acide  fumarique 

temperature  de  fusion 

131  °C 

287  °C 

solubilite  dans  l’eau 

tres  grande 

tres  faible 

pAi  ;  p K2 

1,9;  6,3 

3,1  ;  4,4 

action 

d’un  chauffage 
a  140  °C 

deshydratation  interne 
pour  donner 
l’anhydride  maleique  : 

0  0  0 

V 
\  / 

c=c 

h'  xh 

aucune  deshydratation 
interne 

© 


Apres  avoir  prevu  le  nombre  maximal  de 
stereoisomeres  attendu,  la  methode  de 
recherche  consiste  a  partir  d’une  confi¬ 
guration,  soit  en  representation  de  Cram, 
soit  en  projection  de  Newman.  Les  confi¬ 
gurations  absolues  peuvent  etre  determi- 
nees.  La  molecule  symetrique  est  alors 
representee  ;  il  faut  verifier  qu’elle  n’est 
pas  superposable  a  la  precedente.  Dans 
ce  cas,  ces  deux  structures  ferment  le  pre¬ 
mier  couple  d’enantiomeres.  Prendre 
ensuite  une  configuration  different  de  la 
premiere  en  inversant  deux  substituants 
sur  un  seul  des  atomes  de  carbone  asy¬ 
metriques,  puis  son  image  dans  un  miroir, 
et  verifier  si  elle  est  superposable  ou  non 
a  la  precedente.  La  disposition  du  docu¬ 
ment  46  permet  facilement  de  preciser 
toutes  les  relations  de  stereoisomerie.  Les 
configurations  absolues  sont  facilement 
deduites  de  celle  de  la  premiere ;  une  veri¬ 
fication  peut  etre  utile. 

V _  _ J 


(*)  Le  couple  (R*.  R*)  est  aussi  appele 
couple  like.  Le  couple  (R*,  S*)  est  alors 

nomme  couple  unlike. 

V _  _ / 


5.4  •  Exemples  de  recherche  de  stereoisomeres 

5.4.1.  Composes  possedant  deux  atomes 

de  carbone  asymetriques  non  indus  dans  un  cycle 

■  Atomes  de  carbone  asymetriques  C*  differemment  substitues 

Comme  l’indique  l’exemple  des  2,  3, 4-trihydroxybutanals  (cf.  doc.  46),  si  les  sub- 
stituants  des  deux  atomes  de  carbone  asymetriques  ne  sont  pas  tous  deux  a  deux 
identiques  (doc.  48),  il  y  a  quatre  stereoisomeres  de  configuration,  dont  deux 
couples  d’enantiomeres.  Le  couple  d’enantiomeres  (2 R,  3 R)  et  (2 S,  3 S)  est  note 
(2 R*,  3 R*) ;  l’autre  couple  est  note  (2/?*,  3S*).* 

■  Atomes  de  carbone  asymetriques  C*  identiquement  substitues 

Si  les  groupes  substituants  sont  deux  a  deux  les  memes  sur  chaque  C*,  comme  le 
montre  le  document  49  sur  l’exemple  de  l’acide  tartrique  (acide  2,3-dihydroxybu- 
tanedioi'que),  l’une  des  configurations  est  achirale,  car  superposable  a  son  image 
dans  un  miroir  plan.  Cette  configuration  achirale  est  appelee  meso. 

Lorsqu’un  compose  possede  deux  atomes  de  carbone  asymetriques  identi¬ 
quement  substitues,  il  n’y  a  que  trois  stereoisomeres  de  configuration,  dont 
un  couple  d’enantiomeres  (couple  JR*,  R*)  et  un  compose  achiral  (R*,  S*), 
dit  meso. 


5.4.2.  Composes  possedant  deux  atomes 

de  carbone  asymetriques  indus  dans  un  cycle 

La  presence  de  deux  atomes  de  carbone  asymetriques  conduit  encore  a  un  maxi¬ 
mum  de  quatre  configurations  stereoisomeres,  comme  le  montre  l’exemple  du  docu¬ 
ment  50. 

En  considerant  le  plan  moyen  du  cycle,  les  deux  enantiomeres  d’un  couple  ont 
leurs  deux  substituants  soit  du  meme  cote  du  plan  du  cycle  (en  relation  cts-cycla- 
nique),  soit  de  part  et  d’autre  du  plan  (en  relation  frans-cyclanique). 
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Couple  2 R*,  3R* 


Configuration 
meso  achirale 


enantiomene 


diastereoisomerie 


Doc.  49  Stereoisomeres  de  l’acide  tartrique,  ou  acide  2,3-dihydroxybutanedioi'que.  L’acide  tartrique  est  un  produit  natu- 
rel  present  dans  de  nombreux  fruits  ;  il  apparait  egalement  lors  de  la  fermentation  du  jus  de  raisin.  Le  produit  naturel,  dex- 
trogyre,  est  essentiellement  constitue  de  molecules  de  configuration  2R,  3R. 


Composes  c/s-cyclanique 
Couple  R*,  S* 


enantiomeres 


diastereoisomeres 


Composes  trans-cyclanique 
Couple  R*.  R* 


Doc.  50  Stereoisomeres  du  l-chloro-2-methylcyclobutane.  Les  trois  modes  de  representation  (perspective,  representation 
de  Cram  et  projection  de  Newman)  sont  proposes. 


5.4.3.  Generalisation 


Une  structure  possedant  n  atonies  de  carbone  asymetriqnes  comporte  an 
maximum  2”  stereoisomeres. 


La  presence  d’elements  de  symetrie  peut  en  reduire  ce  nombre.  Les  differentes  rela¬ 
tions  d’isomeries  sont  resumees  sur  l’organigramme  page  suivante  (doc.  51). 

Pour  s’entrainer  :  ex.  25  a  34  ) 
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Soit  deux  structures  A  et  B. 

^  A  et  B  sont-elles  superposables  ?  ^ 


structures  identiques 


structures  differentes 

I  - 

A  et  B  ont-elles  le  meme 
enchamement  d'atomes  ? 


Peut-on  passer  de  A  a  B  uniquement  par 
des  rotations  autour  de  liaisons  simples  ? 


isomeres  de  constitution 
- 1 


A  et  B  ont-elles  le  merne 
groupe  caracteristique  ? 


stereoisomeres 

stereoisomeres 

isomeres  de  chaine 

isomeres 

de  conformation 

de  configuration 

ou  de  position 

de  fonction 

AetB  sont-elles  images 
l'une  de  l'autre  dans  un  miroir  ? 


Doc.  51  Organigramme  de  recherche  d’isomeres. 
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La  premiere  separation  d'enantiomeres 
est  due  a  Pasteur  en  1848  :  il  observa 
qu’un  echantillon  de  cristaux  de  tartrate 
de  sodium  et  d’ammonium  racemique 
etait  constitue  de  deux  types  de  cristaux 
distincts  (formes  a  partir  de  chacune  des 
molecules  enantiomeres)  ;  il  put  les 
separer  a  la  pince  en  les  observant  a 
l’aide  d'un  microscope. 


5.5  •  Separation  d'enantiomeres 

5.5.1.  Principe  general  de  la  separation 

•  La  nature  fournit  souvent  les  substances  chirales  sous  une  seule  des  configura¬ 
tions  enantiomeres  possibles,  done  optiquement  actives.  Les  reactions  chimiques 
peuvent  conduire  a  des  substances  chirales,  mais  souvent  en  melange  racemique. 
Il  est  souvent  necessaire  de  separer  les  enantiomeres  obtenus. 


La  separation  des  deux  enantiomeres  d’un  melange  racemique  est  appe- 
lee  resolution  (ou  dedoublement)  du  racemique. 


•  Deux  enantiomeres  ont  les  memes  proprietes  physiques  en  1’ absence  de  lumiere 
polarisee  et  les  memes  proprietes  chimiques  tant  que  le  reactif  chimique  est 
achiral :  ils  ne  peuvent  done,  en  general,  pas  etre  directement  separes. 

•  En  revanche,  deux  diastereoisomeres  ont  generalement  des  proprietes  physiques 
differentes,  ce  qui  permet  de  les  separer  par  exemple  par  cristallisation  fraction- 
nee,  par  distillation  fractionnee,  par  chromatographie, ... 
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enantiomeres 


melange  des  enantiomeres 


|+  (R)-A 

(R)-B-(R)-A  +  ( S)-B-(R)-A  I  diastereoisomeres 


(R)-B-(R)-A 

( S)-B-(R)-A 

diastereoisomeres 

regeneration  de  B 
pour  la  reaction  inverse 
„  de  celle  de  la  formation 
de  A  -  B 

(R)-B 


+  (R)-A 


(S)-B 


+  (R)-A 


enantiomeres 
de  B  separes 


Doc.53  Schema  general  de  la  sepa¬ 
ration  d’enantiomeres  par  formation 
de  diastereoisomeres.  Cette  methode 
a  ete  proposee  par  Pasteur. 

(*)  Ph  represente  le  groupe  phenyle 
-C6H5  (011^/3). 

V _ 


f  !  n 

La  reaction  d  ’  un  acide  carboxylique  sur 

une  amine  est  tres  employee.  Pour 
dedoubler  une  base  racemique  par  ce 
type  de  reaction,  une  configuration  chi- 
rale  d’un  acide  tel  que  l’acide  tartrique, 
l’acide  malique  ou  l’acide  mandelique 
(cf.  ex.  37)  peut  etre  utilisee.  Pour 
dedoubler  un  acide  carboxylique  race¬ 
mique,  de  nombreuses  bases  optique- 
ment  actives  et  aisement  accessibles, 
car  elles  existent  a  l’etat  naturel,  sont 
utilisees,  telles  que  la  brucine,  la  strych¬ 
nine  ou  la  quinine  {cf.  ex.  37). 

Pour  dedoubler  un  alcool  racemique, 
Faction  d’un  acide  optiquement  actif 
transforme  l’alcool  en  esters  diaste¬ 
reoisomeres  separables,  par  distillation 
fractionnee  par  exemple. 
v _ _ _ _ _ / 


Doc.  54  Schema  du  dedoublement  ► 
de  la  1-phenylethanamine, 
H3C-CHPh-NH2 

par  l’acide  (2R,  3R)-tartrique  (acide 
(+)-tartrique). 


•  Pour  separer  un  melange  de  deux  enantiomeres  {doc.  53),  on  peut  les  faire  reagir, 
par  une  reaction  renversable,  avec  un  reactif  chiral  de  configuration  donnee  (appele 
reactif  resolvant). 

Les  diastereoisomeres  du  melange  obtenu  peuvent  etre  separes.  II  s’agit  ensuite  de 
liberer  separement  chacun  des  enantiomeres.  Le  choix  de  l’agent  resolvant  est 
important  car  toutes  les  etapes  doivent  avoir  d’excellents  rendements. 

5.5.2.  Exemple  de  resolution  de  racemique 
par  formation  de  diastereoisomeres 

Resolution  d’un  melange  d’enantiomeres  R  et  S  de  la  1-phenylethanamine, 
H3C-CHP/j(*)  -NH2  ,  notes  (R)-B  et  (S)-B. 

La  reaction  acide-base  : 

H3C-CHPA-NH2  +  H02C-CH0H-CH0H-C02H 

- -  H3C-CHP/t-NH3  +  02C-CH0H-CH0H-C02H 

du  melange  d’enantiomeres  (R)-B  et  ( S)-B  sur  l’acide  (2 R,  3R)-tartrique,  note 
(R,  R)-A,  donne  deux  sels  d’ammonium  diastereoisomeres  (doc.  54)  schematises 
[(R)-B+,  (R.  R)-A~]  et  [{S)-B+,  (R.  R)-A  }.  La  separation  de  ces  deux  composes  est 
possible  par  cristallisation  fractionnee.  Le  traitement  ulterieur  de  chaque  diaste- 
reoisomere  par  une  base  redonne  les  deux  enantiomeres  de  Famine  qui  ont  ete  ainsi 
separes,  et  du  (2 R,  3R)-tartrate  de  sodium. 


?.  . 
(S)-B  h^7  ^NH2  enanti 

ch3 

r  ? 

— ►  /C/4'  W-B 

irneres  H2N  y  ///H 

ch3 

melange  racemique 

nf  2hnh 

+  2  ^2  3^  aeide 

!  (2R,  3R)-tartrique 

HOOC1  C4OOH 

^  reaction  acide-base 

diastereo 

XX  h9P  oh* 

X  + 

H ^NH3  !  \ 

CH3  0O2C  COOH 

isomeres 

XX  hoh  oh 

X  ^  // 

h3n^  V  /H  /  \ 

CH3  02C  C°2H 

[(S)-(B),  (2 R,  3 R)-A]  separables  [(R)-(B),  (2 R,  3RM] 
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Remarque 

Des  enantiomeres  peuvent  actuellement  etre  separes  par  chromatographie  liquide 
sous  haute  performance  (HPLC).  La  phase  stationnaire  est  constitute  de  silice  ou 
d’alumine  greffees  avec  un  compose  chiral  ;  les  interactions  des  deux  enantiomeres 
avec  la  phase  stationnaire  sont  assez  differentes  pour  que  les  enantiomeres  soient 
elues  l’un  apres  l’autre.  L’industrie  pharmaceutique  utilise  cette  methode  de  fagon 
preparative  par  injection  periodique  du  melange  a  separer,  la  periode  etant  fonction 
de  la  duree  de  separation. 

QfPour  s’entrainer  :  ex.  35) 


APPLICATION  5 


Rechercher  les  stereoisomeres  du  3-chlorocyclohexanol ; 
seules  les  conformations  chaises  seront  considerees. 

On  part  de  la  conformation  dans  laquelle  les  deux  sub- 
stituants  -Cl  et  -OH  sont  en  position  axiale 
(doc.  52).  Pour  cette  premiere  structure,  les  deux  confor¬ 
mations  chaise  et  chaise  inverse  (non  separables  a  tem¬ 
perature  ordinaire)  ont  les  deux  substituants  du  meme 


cote  du  plan  moyen  du  cycle  (cf.  doc.  28)  et  sont  celles 
de  la  configuration  cis,  nommee  aussi  Z,  du  fait  que  les 
deux  groupes  prioritaires  des  atomes  de  carbone  asy- 
metriques  sont  en  position  cis  par  rapport  au  plan  moyen 
du  cycle  pris  comme  plan  de  reference.  Les  autres  ste¬ 
reoisomeres  sont  indiques  ci-apres  ainsi  que  les  rela¬ 
tions  de  stereoisomerie  de  configuration. 


O  Configuration  et  proprietes 
biochimiques 


© 


Les  recepteurs  olfactifs  du  nez  humain 
sont  chiraux ;  ils  enregistrent  des  odeurs 
differentes  avec  les  enantiomeres  de 
certains  couples. 

\ _ _ _ 


De  nombreux  exemples  montrent  que  les  proprietes  biochimiques  d’une  structure 
dependent  de  sa  configuration. 

•  Le  gout  et  1‘odeur,  qui  necessitent  le  contact  entre  les  molecules  de  la  substance 
et  les  organes  recepteurs  du  corps,  peuvent  differer  selon  la  stereochimie.  En  1886, 
Pasteur  remarqua  que  l’enantiomere  dextrogyre  de  L  asparagine 
(H2N-CO-CH2-CH(NH2)-COOH)  a  un  gout  sucre,  alors  que  le  levogyre  est 
amer.  Le  limonene  de  configuration  S  a  une  odeur  de  citron  alors  que  celui  de  confi¬ 
guration  R  a  une  odeur  d’orange  (doc.  55). 


Stereochimie  des  molecules  organiques 


Doc.55  Exemples de proprieties dif-  ► 
ferentes  pour  des  configurations  oppo- 
sees. 


/  \ 

(*)  Des  sites  dits  /)  sont  des  sites  recep- 
teurs  d’hormones,  comme  F  adrenaline, 
agissant  comme  stimulateurs  du  coeur. 
En  se  fixant  a  la  place  de  l’adrenaline, 
un  agent  /l-bloquant  s’oppose  a  son 
action. 

V _ / 


odeur  d'orange 


(R) 


Doc.  56  Structure  de  la  molecule  de 
7-lindane. 


•  Les  proprietes  pharmaceutiques  peuvent  changer  quand  la  configuration  change  : 
la  thalidomide  de  configuration  S  est  teratogene  (son  action  sur  un  embryon  peut 
provoquer  des  malformations),  Fenantiomere  R  est  non  toxique.  Le  propanolol  R 
est  un  contraceptif,  Fenantiomere  S  est  /1-bloquant* (doc.  55). 

•  Seul  Fun  des  isomeres  du  1,  2,  3,  4,  5,  6-hexachlorocyclohexane,  connu  dans  le 
commerce  sous  le  nom  de  7-lindane  (doc.  56),  a  une  activite  insecticide. 

•  Les  pheromones  sont  des  substances  qui  jouent  le  role  de  messager  chimique 
entre  les  membres  d’une  meme  espece.  Le  papillon  male  du  ver  a  soie,  le  bombyx- 
mori,  est  attire  par  une  substance  emise  par  la  femelle,  le  bombykol,  mais  seul  l’iso- 
mere  (6 Z,  10£)  (doc.  57)  est  actif. 


Doc.  57  Structure  du  (6Z,  10E)- 
bombykol. 


•  Les  reactions  en  presence  d’enzymes  se  font  avec  une  stereochimie  precise.  C’est 
encore  Pasteur  qui  remarqua  qu’une  moisissure,  le  penicilium  glaucum,  cultivee 
en  presence  d’acide  tartrique  racemique,  detruit  principalement  Fenantiomere  dex- 
trogyre  et  laisse  intact  Fenantiomere  levogyre. 

Le  marche  actuel  des  composes  chiraux  dans  Findustrie  est  tres  important. 
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Stereochimie  des  molecules  organiques 


■h  Formules  topologiques 


Exemples  : 


formule 

semi-developpee 

/CHjCHa 

C  =  C 
/  \ 

h3c  ch3 

OH  o 

H3C-CH-Cn 

H 

H\  /H 

c-c 
//  % 

H-C  C-NH2 

c=c 

XH 

formule 

topologique 

OH 

Xs 

^  ^ — nh2 

© 


hi  Representation  plane  des  structures  spatiales 

Exemple  :  le  3-phenylbutan-2-ol 

H3C1-C2HOH-C3H/5/!-C4H3 


hi  Conformation,  configuration 


definition 

conformation 

configuration 

d’apres  la  structure  : 

Les  rotations  autour  de 
liaisons  simples  sont  pos¬ 
sibles  mais  pas  reelle- 
ment  libres. 

les  conformations  d’une  mole¬ 
cule  de  constitution  donnee  sont 
les  differentes  dispositions  de  ses 
atomes  dans  I’espace  qui  ne  se 
differencient  que  par  des  rota¬ 
tions  autour  de  liaisons  simples 
ou  de  legeres  torsions. 

la  configuration  d’une  molecule  de 
constitution  donnee  est  la  disposi¬ 
tion  de  ses  atomes  dans  V  e space 
sans  tenir  compte  des  dispositions 
qui  ne  different  que  par  des  rota¬ 
tions  autour  de  liaisons  simples. 

exemples  : 

compose  de  configuration  don¬ 
nee  dans  des  conformations  dif¬ 
ferentes  : 

ch3  ch3 

ch3 

-A  "jSC 

- ''V-OH 

ph  Ph 

eclipsee  decalee 

couples  de  composes  de  configu¬ 
rations  differentes  : 

et 

H3Cx  ,H  H3Cv  /H 

\  HONXy  \ 

OH  0  HO 

Stereochimie  des  molecules  organiques 


s 


definition 

conformation 

configuration 

tleux  structures  de 
meme  constitution  : 

de  meme  configuration  mais  de 
conformations  differentes  : 

-  sont  detectables  (techniques 
spectrales)  mais  non  separables  ; 

-  sont  celles  d’une  molecule 
correspondant  a  un  corps  pur  ; 

-  sont  appelees  isomeres  de 
conformation. 

de  configurations  differentes  : 

-  sont  separables  ; 

-  sont  celles  des  molecules 
distinctes  ; 

-  sont  appelees  isomeres  de  confi¬ 
guration. 

pour  passer : 

d'une  conformation  a  une  autre, 
il  suffit  de  rotations  autour  de  liai¬ 
sons  simples. 

d’une  configuration  a  une  autre,  il 
faut  rompre  des  liaisons  (et  en  for¬ 
mer  de  nouvelles). 

aspect  energetique  : 

la  barriere  energetique  pour  pas¬ 
ser  d’une  conformation  a  une 
autre  est  tres  faible  (5  a 

50  kJ.  moU1) ;  elle  peut  etre  fran- 
chie  a  temperature  ambiante  du 
fait  de  1’ agitation  thermique. 

la  barriere  energetique  pour  passer 
d’une  configuration  a  une  autre  est 
elevee  (de  l’ordre  de  l’energie  de 
dissociation  d'une  liaison,  250  a 
400  kJ.moU1). 

On  designe  par  conformere  une  conformation  correspondant  a  un  minimum  significatif  d’energie 
potentielle. 


Conformations  chaises  du  cyclohexane,  eventuellement  substitue 


•  Liaisons  axiales  C- 

a  et  equatoriales  C-e 

a 

a 

a 

a 

e 

/  a 

- ""  e  inversion 

a\  \ 

< 

e' 

k  /  - ► 

^  ^ - - 

rotations 

a 

c 

(  uniquement 

a 

chaise  I 

chaise  II 

•  L’inversion  entre  conformations  chaises  transforme  une  liaison  axiale  en  liaison  equatoriale  et  inverse- 
ment. 

•  Un  gros  substituant  favorise  la  confonnation  ou  il  est  equatorial. 


■ ■  Designation  des  configurations 

•  Classement  des  groupes  substituants  par  priorite  decroissante  a>  b>  c>  d  selon  le  nombre  atomique  decrois¬ 
sant  de  l’atome  lie.  En  cas  d’ indetermination,  jusqu’a  la  premiere  difference,  comparer  au  rang  2  les  atomes  clas¬ 
ses  respectivement  dans  leur  ordre  decroissant  de  priorite,  puis  au  rang  3  les  atomes  de  la  branche  prioritaire,  puis 
ceux  de  la  branche  de  seconde  priorite,  etc. 
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Stereochimie  des  molecules  organiques 


•  Configuration  R,  S 


sequence  a,  b,  c  sens  des  aiguilles  d'une  montre  sens  trigonometrique 


configuration  absolue  R  S 

•  Configuration  Z,  E 

a>  b 
et  a’  >  b’ 

configuration 

^  Chiralite 

•  Propriete  d’un  objet  de  ne  pas  etre  superposable  a  son  image  dans  un  miroir  plan. 

•  Un  objet  possedant  un  plan  ou  un  centre  de  symetrie  est  achiral. 

•  Un  atome  tetragonal  asymetrique  possede  quatre  groupes  substituants  differents.  Une  structure  possedant  un 
unique  atome  asymetrique  est  chirale.  Une  structure  possedant  plusieurs  atomes  asymetriques  peut  etre  achirale. 

•  Une  substance  formee  de  molecules  chirales  toutes  identiques  est  optiquement  active  :  elle  fait  tourner  le  plan 
de  polarisation  d’une  lumiere  polarisee  rectilignement. 

•  Le  melange  equimolaire  de  deux  enantiomeres  est  appele  racemique  ;  il  est  optiquement  inactif. 


a  a 

\  / 
C=C 

b/  \ b ' 
Z 


\  / 

c=c 


b/ 


\a' 


hi  Stereoisomerie 

Isomerie  entre  structures  de  meme  constitution  et  qui  different  done  par  la  position  de  leurs  atomes  dans  l’espace. 

•  On  distingue  les  stereoisomeres  de  conformation  des  stereoisomeres  de  configuration. 

•  Deux  stereoisomeres  de  configuration ,  A  et  B,  sont : 

-  soit  enantiomeres  si  F  image  de  A  dans  un  miroir  plan  n’est  pas  superposable  a  B,  meme  apres  des  rotations  autour 
de  liaisons  simples, 

-  soit  diastereoisomeres  dans  le  cas  contraire. 

•  La  separation  des  enantiomeres  ( R  )-A  et  ( S)-A  d’un  melange  peut  etre  realisee  en  lesfaisant  reagir  avec  une  sub¬ 
stance  chirale  {R*)-B  :  les  produits  ioniques  ou  covalents  obtenus  schematises  (R)-A-(R*)-B  et  (S)-A-(R*)-B  sont 
diastereoisomeres  et  peuvent  etre  separes,  en  general  par  cristallisation  fractionnee  ou  distillation  fractionnee.  La 
decomposition  des  diastereoisomeres  separes  redonne  ensuite  les  enantiomeres.  La  reaction  d’une  amine  avec  un 
acide  carboxylique,  dormant  un  carboxylate  d’alkylammonium,  est  une  reaction  sou  vent  utilisee  dans  ce  but. 

•  Le  couple  d’enantiomeres  (R,  R)  et  (S,  S)  est  note  (R*,  R*),  il  constitue  le  couple  like.  Le  couple  d’ enantiomeres 
(R,  S)  et  (S,  R)  est  note  (R*,  S*),  il  forme  le  couple  unlike. 

•  Un  steteoisomere  possedant  deux  atomes  de  carbone  asymetriques  et  presentant  un  plan  de  symetrie  est  dit  meso  ; 
il  est  achiral. 


© 


Exercices 


Applications  directes  du  cours 


REPRESENTATIONS  PLANES 


Formules  developpees  planes 
et  formules  topologiques  (ex.  1  a  3) 


401)  Donner  une  formule  topologique  correspondant 
aux  formules  developpees  suivantes. 

Ph  designe  le  groupe  phenyle  CgHs-  de  formule  semi- 
developpee  :  ,CH  =  CHX 


HC 

^CH-CH 


// 


a.  H3C-CH(CH3)-CH2-0-CH=CH2 

b.  myrcene  :  (CH3)2C=CH-CH2-CH2-C-CH=CH2 

CHo 

c.  aspartame  (edulcorant) : 

HOOC-CH2-CH(NH2)-CO-NH-CH-CH2f7j 


d.  chloramphenicol  (antibiotique) : 


I 

co2ch3 


/CH=CHX 

02N-C  C-CH0H-CH-NHC0CHC12 


CH-CK 


I 

ch2oh 


Donner  la  formule  semi-developpee  plane  correspon¬ 
dant  aux  formules  topologiques  suivantes : 

a.  anhydride  ethanoi'que  :  b.  methacrylate  de  methyle  : 


c.  pyrrole  : 


d.  carvone  : 


Representation  plane  (Cram,  Newman)  des 
structures  spatiales  (ex.  4  et  5) 


Donner  la  representation  de  Newman  des  mole¬ 
cules  suivantes  donnees  en  representation  de  Cram  (res¬ 
pecter  la  conformation)  : 

a.  b. 


h3c  ch2ch3 


h3c  oh 


h3c  ch3 


c. 


d. 


H  OH 


pheromone  d'agregation 
du  scarabee  de  l'aulne 


H3C- 


H 


(OH 


IK  ^CH3 

co2h 


o  Donner  la  representation  de  Cram  des  molecules 
suivantes  dessinees  en  representation  de  Newman  (respec¬ 
ter  la  conformation)  : 


e  Donner  la  formule  semi-developpee  plane  et  la 
formule  topologique  des  composes  suivants : 

a.  1-phenylethanone  ; 

b.  acide  terephtalique  (ou  acide  benzene- 1 ,4-dicarboxylique) ; 

c.  linalol :  3,7-dimethylocta-l,6-dien-3-ol. 


CONFORMATIONS 


Rappeler  la  definition  d’une  conformation  et 
donner  la  representation  de  Newman  et  de  Cram  de  deux 
conformations  differentes  pour  trois  exemples  concrets  de 
molecules. 
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*Parmi  les  composes  suivants,  indiquer  ceux  qui 
peuvent  presenter  plusieurs  conformations  et,  le  cas  echeant, 
en  representer  deux  particulieres,  alternativement  en  repre¬ 
sentation  de  Cram  et  en  projection  de  Newman  : 

a.  hydrazine  tbN-Nhb  ;  b.  hydroxy lamine  NH2OH  ; 
c.  trichloromethane  ;  d.  acide  ethanoi'que  ; 
e.  cyclohexanol  (representation  de  Newman  seulement). 

1  •  Preciser  les  conformations  particulieres  de  la 
molecule  de  propane  et  situer  leurs  energies  relatives. 

2  •  Representer  Failure  de  la  courbe  de  variation  de  l’energie 
potentielle  de  la  molecule  de  propane  en  fonction  de  l’angle  de 
torsion  pour  des  rotations  autour  de  Faxe  C*-C2  . 

(  *1  •  Preciser  les  conformations  particulieres  de  la 

molecule  de  2-methylbutane  et  situer  leurs  energies  rela-tives. 

2  •  Representer  Failure  de  la  courbe  de  variation  de  l’ener- 
gie  potentielle  de  la  molecule  de  2-methylbutane  en  fonction 
de  l’angle  de  torsion  pour  des  rotations  autour  de 
Faxe  C2-C3  . 


Conformations  du  cyclohexane 
(ex.  10  et  11) 


[1/  Dans  la  structure  du  y-lindane,  donnee  au  docu¬ 
ment  56,  preciser  pour  chaque  atome  de  carbone  la  nature 
axiale  ou  equatoriale  des  differentes  liaisons  carbone-chlore. 


<D  Donner  la  representation  perspective  en  confor¬ 
mation  chaise  du  menthol,  dont  la  formule  topologique  est : 


OH 


sachant  que  les  trois  substituants  du  cycle  sont  en  position 
equatoriale. 

Representer  la  conformation  obtenue  par  inversion  de  cette 
conformation  chaise. 

Laquelle  de  ces  deux  conformations  est  la  plus  stable  ? 
Justifier. 


CONFIGURATION 

Rappeler  la  definition  d’une  configuration. 

Donner  des  exemples  concrets  de  nature  differente  de  deux 
configurations  correspondant  a  une  meme  formule  de  consti¬ 
tution. 

©  Existence  d'atomes  de  carbone 
asymetriques 

Indiquer,  dans  la  structure  des  composes  suivants,  les  even- 
tuels  atomes  de  carbone  asymetriques  : 

1  •  a.  2-methylbutan-l-ol ;  b.  pentan-3-ol ; 

c.  pentan-2-ol ;  d.  acide  2-aminopropano'ique  ; 
e.  2-chloropentan-3-ol. 

2  •  a.  3-methylcyclopentan-l-ol ; 

b.  1-methylcyclohexan-l-ol ; 

c.  1,2-dimethylcyclobutane. 

3  •  a. 


©  "Conformation  -  configuration 

Les  couples  de  composes  suivants  sont-ils  stereoisomeres  ? 
Preciser  s’il  s’agit  de  stereoisomeres  de  conformation  ou  de 
configuration. 


H 

H3C 

H3C^/CHO 

OHCs^ 

h^>oh 

HO<^ 

ch3 

H 

Br 

ch2ch3 

H3C 

h4 

h3c 

ch3 

h3cch2 

OHC 

OH 

h3c 

h*T~ 

J*  CH3 

Ht- 

h3c 

H 

HO 

CHO 

H 

CH2OH 


/H 

"CH3 

ch3 

^Br 

H 

H 


X", 


'CHO 


Cl  i, 


.CHO 


OH 


Classement  de  groupes  selon  la  regie 
sequentielle  C.I.P.  (ex.  15  et  16) 


©  Classer  les  groupes  suivants  dans  l’ordre 
decroissant  de  priorite  selon  la  regie  sequentielle  : 


a.  -CH2-CH(CH3)2 ;  -CH(CH3)-CH2-CH3 
-CH2-CH2-CH2-CH3  ;  -C(CH3)3  . 


-C-CH2-CH3 

ch-ch3 

I 

ch3 


H  CH3 

-c-c^ch3 

CH3  CH3 


H 

I 

-C-OCH3 

ch2-ch3 


H  /CH3 
-C-CH 
OH  CH3 


d. 


Stereochimie  des  molecules  organiques 


ch2ci 

-c-ch3 

H 


C\i2C\ 

-c-ch2oh 

SH 


e. 


CH3 
C-OH 
H 


Q\\ 

-C  — C-CH3 
'H 


H 


CH2CH3 

c-ch3 
/  ch3 
-c— c-ch3 

SH 


H 


©  *Classer  les  groupes  suivants  dans  l’ordre  decrois¬ 
sant  de  priorite  selon  la  regie  sequentielle  : 

a.  -CH=CH2  ;  -CH2I ;  ort/jomethylphenyle  — 

-C=C-CH3 .  / 

h3c 

b.  -CHO  ;  -COOH  ;  -CH2NH2  ;  -CONH2  ;  -COCH3  . 

c>  ch3 

/,N-CH3 

-c  — n-ch3 

xch;ch3 


-C  =  N-CH3  ;  -CsN: 
CH3 


nh2  nh2 

-C  =  NH  ;  -C  =  N-CH3  . 


Configuration  absolue  R,  S  d'un  atome 
de  carbone  asymetrique  (ex.  17  a  20) 

©  Determiner  la  configuration  absolue  des  molecules 
suivantes  : 


lb. 


h3c — c 


c. 


^CH2CH2OH 

^ch2ch3 

VH 


CH2Br 


(CH3)3C — Co,, 


^"OCH-, 
CH2CH2Br 


/:h2ci  h 

^>H  \  ^CH3 

h3c— c/T  3 

\  /  "'OH 


ci  y 

H 


-c. 


*H 

CH2OH 


c. 
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d. 


H,C 


Ph 


a.  H3Cx 


,CH2OH  b.  HN 


XH2CH2C1 


Ph^ 


,wC — 

V  \ 

Br  C 


CH3 


% 


C 


\ 


H 


Ph  represente  le  groupe  phenyle  -CgHs  : 


,CH  =  CH 


-Cxx 


,  CH 


CH-CH 


1  •  Donner,  avec  justification,  la  representation 
de  Cram  de  la  molecule  d’acide  (2 R,  3.S’)-2, 3-di  hydroxy  bu- 
tanoique. 

2  •  Donner,  avec  justification,  la  representation  en  projec¬ 
tion  de  Newman  de  la  molecule  de  (2 S,  3R)-3-chloropentan- 
2-ol. 

CD  La  molecule  de  3 -hydroxy butanal  comporte-t-elle 
des  atomes  de  carbone  asymetriques  ?  Si  oui,  representer  la 
molecule  en  representation  conventionnelle  de  Cram,  l’atome 
de  carbone  asymetrique  (ou  les  atomes  de  carbone  asyme¬ 
triques)  ayant  la  configuration  S. 

©  La  synthese  de  la  (S)-l-phenylpropan-2-amine  (A) 
est  envisagee  a  partir  de  l’acide  (S)-2-methyl-3-phenylpro- 
panoique,  (B). 

1  •  Indiquer  la  formule  semi-developpee  de  (A)  et  (B). 

2  •  Representer  chacun  de  ces  composes  en  projection  de 
Newman  en  justifiant  leur  configuration  absolue. 

©  Activite  optique 

Le  pouvoir  rotatoire  d’une  substance  est  de  +  120°. 

1  •  La  substance  est-elle  dextrogyre  ou  levogyre  ? 

2  •  Quelle  experience  complementaire  Lexperimentateur 
peut-il  effectuer  pour  conforter  sa  reponse  ? 


Configuration  Z  ou  £ 

(Tune  liaison  ethylenique 
(ex.  22  a  24) 

©  Determiner  la  configuration  E  ou  Z  des  molecules 
suivantes  : 


c=c  c=c 

hx  xch3  h3c/  xch2ch2ch2ch3 

c.  Hx  /CH^CHoOH 

c=c 

h3c/  C(CH3)3 


©  Representer  les  formules  topologiques  des  molecules 
suivantes  : 

a.  acide  (Z)-2-methylbut-2-enoique  ; 

b.  acide  (2 E,  4Z)-hexa-2,4-dieno’ique. 

©  Determiner  la  configuration  absolue  de  la  molecule 
suivante  : 

CH3 


H3C(CH2)7' 


CHO 


STEREOISOMERIE 

Relation  de  stereoisomerie 
(ex.  25  et  26) 

©  Determiner  la  relation  de  stereoisomerie  entre  les 
configurations  de  Vexercice  14.  Preciser  les  configurations 
absolues. 


Attribuer  a  chaque  paire  de  molecules  representees 
le  terme  qui  la  definit :  conformations,  enantiomeres,  diaste- 


reoisomeres  ou  identiques. 

ai  Cl 

H 

et 

.AC  ^ 

HxX  y  ^Br 

,X\\'C  \ 

ClxXy  Br 

H 

H 

b.  NH2 

nh2 

et 

,\\xC  v. 

H^y  "ch2CH3 

X,\\\C  \ 

H3c"y  ch2 

h3c 

H 

c:  CH3 

ch2ch3 

et 

,,\\XNL 

_ xwNt  ^ 

(CH3)2CH'"y  CH2CH3  H3C^y 

(CH3)2CH 


Stereochimie  des  molecules  organiques 


ch3 

I 

h^7  ^Br  f 

Br^  Ah  et 
c 
I 

ch3 

OH 

H\c€>CH3 

h3c<?C^0h 

h" 


ch3 

I 

BrA^^H 
H3C^  ABr 
C 


H 


HO. 


CH3 

>H 


et 


C 

H^  ^>CH3 
OH 


H 


HO. 


<CII3 


Double  liaison  (ex.  27  et  28) 

m  Les  molecules  suivantes  ont-elles  des  stereoisomeres  ? 
Indiquer,  le  cas  echeant,  les  structures  et  les  configurations 
absolues  de  ces  stereoisomeres. 
a.  pent-2-ene  ;  b.  1,2-dichloroethene  CHC1=CHC1 ; 

CH3 

I 

c.  W-methyl-l-methylpropanimine  H3C-CH2-C=N-CH3 ; 

d.  CHC1=CH-CH=CHC1 . 


1  •  a.  Le  geraniol  est  un  constituant  de  nombreuses 
huiles  essentielles  extraites  d’un  grand  nombre  de  plantes  ; 
il  est  en  partie  responsable  du  parfum  de  la  rose  (il  est  extrait 
de  ces  fleurs)  ;  sous  forme  d’ester,  il  est  present  dans  les 
feuilles  de  geranium.  Le  geraniol  est  l’isomere  E  du  3,7-dime- 
thylocta-2,6-dien-l-ol.  Donner  la  representation  topologique 
du  geraniol  montrant  sa  stereochimie. 

b.  Le  nerol  est  une  substance  naturelle  stereoisomere  du  gera¬ 
niol.  Representer  la  structure  du  nerol. 

2  •  La  pheromone  sexuelle  d’un  papillon  de  nuit  est  le 
(2 Z,  6£')-3-ethyl-7-methyldeca-2,6-dien-l-ol.  Representer  sa 
structure. 


Atome  asymetrique  sans  cycle 

Determiner  les  stereoisomeres  de  configuration  : 

a.  du  2,3-dichloropentane  ; 

b.  du  2,3-dichlorobutane. 

Preciser  les  configurations  absolues.  Indiquer  les  relations  de 
stereoisomerie  entre  eux. 


Atome  asymetrique  avec  cycle 
(ex.  30  a  33) 

©  *  Determiner  le  nombre  de  stereoisomeres  possibles 
pour  les  molecules  presentees  dans  Vexercice  13.  Indiquer 
les  configurations  absolues  pour  l’un  des  stereoisomeres. 

Rechercher  les  stereoisomeres  des  2-chlorocyclo-hexa- 
nols.  Indiquer  les  relations  de  stereoisomerie  entre  eux.  Pour 
chaque  configuration,  considerer  les  deux  conformations  chaises 
possibles  et  preciser  la  position  des  substituants 

Combien  chacun  des  composes  A,  ft,  C  et  I)  peut-il 
presenter  de  configurations  ? 

A  :  l-chloro-4-methylcyclohexane  ; 

B  :  4-methylcyclohex-l-ene  ; 

H 


C: 


D 


©  Indiquer  le  nombre  de  stereoisomeres  des  molecules 
A,  B  et  C  representees  ci-apres  et  preciser  s’ils  sont  chiraux. 
Representer  un  stereoisomere  de  chacune  des  molecules  en 
pla9ant  le  cycle  dans  le  plan  de  la  feuille  et  donner  sa  confi¬ 
guration  absolue. 


A  : 


/0\ 

CH2-CH2 


B  : 


/Ox 

H3C-CH-CH-CH3 


C  .  /  0\ 

H3C-CH-CH-CH2CH3 
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Exercices 


© 


(J)  Double  liaison  C=C  et  atome 
de  carbone  asymetrique 

1  •  Rechercher  les  stereoisomeres  de  configuration  du  pent- 
3-en-2-ol.  Indiquer  les  configurations  absolues  et  les  rela¬ 
tions  de  stereoisomerie. 

2  •  Memes  questions  pour  le  4,5-dimethylhept-2-ene. 

©  Separation  d'enantiomeres 

1  •  Qu’appelle-t-on  resolution  d’un  racemique  ? 

2  •  Donner  le  schema  de  principe  de  separation  des  enantiomeres 
de  l’acide  2-phenyl-3-methylbutanoique  a  l’aide 
de  (R)-l-phenylethanamine.  Dans  un  melange  eau-ethanol,  seul 
le  produit  RR  cristallise.  Quelle  technique  experimental  semble- 
t-il  judicieux  de  retenir  ?  Preciser  les  configurations  absolues. 
Les  deux  enantiomeres  sont-ils  obtenus  purs  ? 


Utilisation  des  acquis 


(SP  Conformations  du  cycle 
cydohexanique 

Representer  en  perspective  les  deux  conformations  chaises 
de  la  molecule  de  phenylcyclohexane.  Laquelle  est  la  plus 
stable  ?  Justifies 

La  preference  conformationnelle  du  groupe  phenyle  est  de  13,0 
kJ.mol-1.  Rappeler  la  definition  de  cette  grandeur  et  situer  sur 
un  axe  d’energie  potentielle  les  deux  conformations. 


Atomes  de  carbone  asymetriques 
et  configuration  RouS  (ex.  37  a  43) 


?  Indiquer 


,  dans  la  structure  des  composes  suivants, 


quels  sont  les  atomes  de  carbone  asymetriques  eventuels. 
Combien  de  stereoisomeres  correspondent  a  chaque  com¬ 
pose  ? 

a.  acide  malique  ;  b.  acide  mandelique  ; 

c.  brucine  ;  d.  quinine. 


CH=CH2 


©  Determiner  la  configuration  absolue  des  molecules 
suivantes  (D  represente  le  deuterium  -H)  : 

a.  b. 


h3c 


LLC 


\ 


D 


"1 

H 


,C  — CILOH 


H 

\  / 

C=C  H 
/  \  / 
H  C-C 


H3C 


H 


/ 


C-H 


H3C 


H  OH  OH 

T  T  T 

HOOC-C-C-C-COOH 

1  1  1 

OH  H  H 


La  configuration  de  la  (-)-Noradrenaline  : 


est-elle  R  ou  S  ? 


CH2NH2 


©  Le  grandisol  est  la  pheromone  sexuelle  de 
/’ Anthonomus  grandis,  insecte  provoquant  des  degats  impor- 
tants  dans  les  champs  de  coton. 

Preciser  les  configurations  abso¬ 
lues  des  atomes  de  carbone 
asymetriques  de  la  molecule  de 
grandisol. 


CH, 


H 


2 


CD  *Combien  d’atomes  de  carbone  asymetriques 
possede  la  structure  suivante  ? 


Determiner  la  configuration  absolue  de  l’atome  de  carbone 
marque  d’un  asterisque. 


©  Dessiner,  a  l’aide  de  la  representation  de  Cram,  la 
fonne  biologiquement  active  de  la  juvabione,  substance  isolee 
dans  certaines  plantes,  derive  terpenique  de  formule  : 


b.  La  jasmone  : 


represente  2  %  de  1’huile  essentielle  de  jasmin. 


O 

6  II 


La  configuration  absolue  des  centres  asymetriques  est  4 R,  l'S 
(la  liaison  C1  -C2  sera  placee  dans  le  plan  de  la  feuille). 


**  Determiner  les  atomes  de  carbone  asymetriques 
de  la  structure  suivante  et  indiquer  leur  configuration  abso¬ 
lue. 


^  "Relation  de  stereoisomerie  pour 
des  composes  cydiques 

Determiner  la  relation  de  stereoisomerie  entre  les  structures 
suivantes  : 


Atomes  asymetriques  sans  cycle 
(ex.  46  a  48) 


{£)  Configurations  Z  et  E 

Indiquer  la  stereochimie  des  doubles  liaisons  des  molecules 
suivantes. 

a.  La  molecule  est  formee  par  isomerisation  du  retinal,  dans 
l’une  des  phases  du  mecanisme  de  la  vision  (cf  ci-apres). 


La  mouche  tse-tse  est  un  vecteur  important  du  trypa¬ 
nosome  qui  transmet  a  l’homme  la  maladie  du  sommeil.  Pour 
combattre  cette  maladie,  la  solution  consiste  a  pieger,  grace  a 
une  pheromone,  la  mouche  responsable.  La  pheromone  sexuelle 
A  est  une  substance  chimique  capable  de  derouter  les  insectes 
males  quant  a  la  localisation  de  leurs  femelles. 
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Exercices 


CH, 


CH, 


H3C(CH2)ir 


'(CH2)9" 


'(CH2)uCH3 


Combien  la  pheromone  A  presente-t-elle  de  stereoisomeres  ? 
Justifier  la  reponse. 


©  *Determiner  les  stereoisomeres  de  configuration 
des  inositols,  ou  cyclohexanehexa-l,2,3,4,5,6-ols. 

Comparer  le  nombre  trouve  au  nombre  maximum  de  stereo¬ 
isomeres  d’une  structure  ayant  le  meme  nombre  d'atomes  de 
carbone  asymetriques. 


Le  chloramphenicol  A  est  un  antibiotique  utilise 
contre  la  fievre  typhoide.  Sa  structure  est  la  suivante  : 


12  3 

CH — CH  —  CH2OH 


OH  NHCOCHCl2 

Le  produit  biologiquement  actif  est  un  des  isomeres  que  pre¬ 
sente  cette  molecule. 

1  •  Combien  de  stereoisomeres  de  configuration  presente  A  ? 

2  •  Representer  ceux-ci  selon  l’axe  C'-C2,  soit  en  perspec¬ 
tive,  soit  selon  Newman. 

3  •  Donner  l’ordre  des  preseances  (Cahn-lngold-Prelog)  pour 
chaque  centre  asymetrique  et  en  deduire  la  configuration  des 
differents  stereoisomeres. 

4  •  Indiquer  les  relations  entre  les  differents  stereoisomeres. 


©  L’ aspartame  est  un  edulcorant,  substitut  du  sucre. 
Seul  l’enantiomere  (S,  S)  a  un  gout  sucre.  Son  pouvoir  sucrant 
est  160  fois  celui  du  sucre. 

Representer  la  configuration  ( S ,  S). 

Formule  de  L  aspartame  : 

HOOC-CH2-CH(NH2)-CO-NH-CH(COOCH3)(CH2P/0 


©  La  deltametrine  est  un  insecticide  dont  la  production 
mondiale  atteint  500  tonnes  par  an.  Seule  la  molecule  de  confi¬ 
guration  R,  R  pour  les  atomes  du  cycle  et  S  pour  le  troisieme 
atome  de  carbone  asymetrique,  possede  les  proprietes  insecti¬ 
cides,  les  autres  stereoisomeres  etant  inactifs. 

Representer  la  configuration  active.  Combien  y  a-t-il  de  stereo¬ 
isomeres  ? 

Formule  de  la  deltametrine  : 


©  **Decalines 

Quand  deux  cycles  cyclohexaniques  en  conformation  chaise 
sont  accoles  le  long  d’une  liaison  C-C,  deux  structures  bicy- 
cliques  sont  obtenues  :  les  decalines  ou  bicyclo[4,4,0]decanes 
A  etB,  correspondant  aux  formules  topologiques  suivantes  : 


Atome  asymetrique  avec  cycle 
(ex.  49  a  52) 


Les  structures  A  et  B  suivantes  possedent-elles 
des  stereoisomeres  ?  Si  oui,  combien  ?  Justifier. 


1  •  Donner  la  representation  perspective  de  ces  deux  mole¬ 
cules.  Expliquer  pourquoi  la  premiere  peut  donner  lieu  a  un 
equilibre  entre  deux  conformeres,  alors  que  la  seconde  ne  le 
peut  pas. 

2  •  Preciser,  dans  chaque  cas,  la  nature  axiale  ou  equatoriale 
des  liaisons  C-C  issues  des  atomes  de  carbone  de  la  jonc- 
tion.  En  deduire  la  designation  cis  ou  trans  des  structures  A 
et  B.  Ces  deux  structures  sont-elles  deux  conformations  ou 
deux  configurations  ? 

3  •  Quelle  est  la  plus  stable  des  structures  A  et  5  ?  Justifier. 


2 


Stereochimie  des  molecules  organiques 


IS) 

LU 


Atome  asymetrique  et  double  liaison 
(ex.  53  et  54) 


©  Representer  les  stereoisomeres  de  configuration 
de  la  structure  suivante  : 


H3C  CH3  OH 


ch-ch=ch-ch3 


Indiquer  toutes  les  configurations  dans  la  convention  de  Cahn, 
Ingold  et  Prelog.  Preciser  les  relations  de  stereoisomerie  entre 
ces  configurations. 


frj  I  Indiquer  pour  les  lipides  complexes  suivants  les 
stereoisomeres  de  configuration  possibles. 

1  •  Un  phospholipide,  constituant  de  la  paroi  cellulaire  : 


0 

A 

Na@  h2c-0  (CH2)16-CH3 

OeH-C-0  (CH2)16-CH3 

I  I  \p/ 

ho— p— o— ch2  V 


2  •  Une  sphingomyeline,  presente  dans  les  cellules  nerveuses : 
O 


N©(CH3)3 


I 


/Cx 

HN  (CH2)7-CH  =  CH-(CH2)7-CH3 


(CH2)2 

I  I 

O  0  CH  CH = CH — (CH2)  12 — CH3 

P,  CH2  CH 

0©  O  1 

OH 


©  "Analyse  stereochimique 

1  •  Representer  le  (1 R,  2R)-  1 ,2-dimethoxycyclohexane  dans 
la  conformation  chaise  suivante  : 


5 


2 


Pour  des  raisons  de  clarte  sur  le  cycle,  outre  les  substituants 
methoxyle  notes  sous  la  forme  condensee  -OCH3  ,  ne  seront 
represents  que  les  atomes  d ’hydrogene  portes  par  les  atomes 
de  carbone  1,  2,  3  et  6. 


CC 


2  •  a.  Montrer  qu’il  existe  un  autre  conformere  de  cette  mole¬ 
cule. 

b.  Representer  l’equilibre  conformationnel. 

c.  Quel  est  le  conformere  le  plus  stable  ?  Justifier  la  reponse. 
Dans  tout  ce  qui  suit,  un  seul  conformere  sera  considere  pour 
chacun  des  composes  qui  seront  decrits. 


3  •  a.  Montrer  qu’il  existe  deux  autres  stereoisomeres  pour 
le  1 ,2-dimethoxycyclohexane. 

b.  Quelle  relation  d’isomerie  existe-t-il  entre  ces  trois  stereo¬ 
isomeres  ? 

c.  Utiliser  une  nomenclature  de  type  «  cis-trans  »  pour  decrire 
ces  trois  isomeres. 


4  •  a.  Determiner  les  stereoisomeres  du  dicyclohexyl- 18-cou- 
ronne-6  : 


Preciser  si  les  molecules  sont  chirales  et  les  relations  de  ste¬ 
reoisomerie  entre  elles. 

b.  En  pratique,  seuls  deux  isomeres  sont  obtenus  a  la  suite 
d’une  reaction  de  reduction  :  les  atomes  d’hydrogene  de  jonc- 
tion  des  cycles  (c’est-a-dire  ceux  qui  sont  represents  ci-des- 
sus)  sont  en  position  cis  (au  sens  de  la  question  3)  c).  L’isomere 
possedant  un  centre  de  symetrie  est  note  A,  l’autre  est  note 
B.  Identifier  les  isomeres  A  et  B  dans  les  representations  qui 
ont  ete  donnees. 


©  "Analyse  organique  elementaire 
et  recherche  d'isomeres 

Une  masse  de  36  mg  d’un  liquide  organique  ne  contenant  que 
du  carbone,  de  l’oxygene  et  de  l’hydrogene,  est  vaporisee 
dans  un  tube  eudiometrique  contenant  un  exces  de  dioxygene. 
Apres  passage  de  1’etincelle  electrique,  il  est  trouve  que  la 
combustion  a  necessite  61,6  cm3  de  dioxygene  et  donne 
44,8  cm3  de  dioxyde  de  carbone  absorbable  par  une  solution 
d’hydroxyde  de  potassium.  Les  volumes  des  gaz  ont  ete  mesu- 
res  dans  les  conditions  normales.  Dans  ces  conditions,  le 
volume  molaire  est  de  22,4  L.moL1.  La  densite  de  vapeur, 
par  rapport  a  Pair,  de  la  substance  etudiee  est  2,5. 

1  •  Determiner  la  formule  brute  de  cette  substance. 

2  •  Determiner  le  nombre  et  la  nature  possible  des  insatura¬ 
tions  de  cette  substance. 

3  •  Rechercher  tous  les  isomeres  de  cette  substance,  sans  consi- 
derer  les  enols  (possedant  un  groupe  hydroxyle  OH  porte  par 
un  atome  de  carbone  trigonal  d’une  double  liaison  C=C). 
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QDE3HZ9 

•  Connaitre  les  notions  d’electro- 
philie  et  de  nucleophilie. 

•  Savoir  nommer  les  alcenes. 

•  Savoir  definir  et  reconnaitre  les 
acides  et  bases  de  Levis. 

•  Connaitre  les  reactions  d’ addition 
electrophile  ionique  des  dihalogenes, 
des  halogenures  d’hydrogene  et  de 
l’eau  sur  une  double  liaison  C=C 
(avec  mecanisme). 

•  Connaitre  la  reaction  d’addition 
radicalaire  du  bromure  d’hydro¬ 
gene  (avec  mecanisme)  sur  une 
liaison  C=C. 

•  Connaitre  les  caracteristiques 
regioselectives  ou  stereoselectives 
de  ces  reactions. 

•  Connaitre  la  reaction  de  rupture 
selective  d’une  double  liaison  C=C 
par  ozonolyse. 


•  Formules  et  noms  des  alcenes  (cf. 

lre  S). 

•  Passage  d’un  groupe  caracteris- 
tique  a  un  autre  (cf  lre  S). 

•  Prevision  de  la  geometrie  par  la 
methode  V.S.E.P.R.  ( cf.  chap.  2). 

•  Stereochimie  (cf.  chap.  6). 

•  Cinetique  chimique  (cf.  chap.  3,4 
et  5). 


© 


Reactivite 

de  la  double  liaison 

carbone-carbone 


INTRODUCTION  y 

La  double  liaison  carbone-carbone,  C  =  C  ,  se  ren¬ 
contre  dans  les  alcenes  et,  plus  generalement,  dans 
les  derives  ethyleniques.  Les  alcenes  sont  peu  frequents 
a  I’etat  naturel,  mais  de  nombreux  produits  naturels, 
d’origine  animale  ou  vegetale,  contiennent  des  mole¬ 
cules  possedant  une  liaison  C  =  C  .  Ainsi,  les  «  huiles 
essentielles  »,  constituants  odorants  des  plantes,  extraits 
par  chauffage  modere  ou  entrainement  a  la  vapeur, 
contiennent  de  nombreux  terpenes,  de  formule  brute 
C  i  o H 1 6 •  De  nombreuses pheromones  component  une 
ou  plusieurs  doubles  liaisons  de  configuration  deter¬ 
mine. 

Les  derives  ethyleniques  sont  importants  dufait  de  leur 
reactivite  grande  et  variee ;  les  premiers  termes  des 
alcenes,  ethene  et  propene  en  particulier,  sont  des 
intermediaries  de  synthese  ou  synthons  importants, 
principalement  dans  la  synthese  des  polymeres  (poly¬ 
ethylene,  polypropylene,  polychlorure  de  vinyle). 
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Reactivite  de  la  double  liaison  carbone-carbone 

K>  Les  composes  a  double  liaison  C=C 

1.1  •  Alcenes,  cydenes,  derives  ethyleniques 


Un  alcene  est  un  hydrocarbure  a  chaine  ouverte  dont  la  molecule  possede  une 
double  liaison  C  =  C .  La  formule  brute  d’un  alcene  est  C„H2„ . 


Dans  l’industrie,  les  alcenes  (doc.  1  a)  sont  appeles  olefines  (du  latin  oleum,  huile, 
et  facere,  faire)  parce  que  de  nombreux  alcenes  donnent  des  huiles  par  des  reac¬ 
tions  d’addition  sur  la  double  liaison  C  =  C. 

La  formule  d’un  alcene  est  la  meme  que  celle  d’un  cyclane  (hydrocarbure  mono- 
cyclique  ne  possedant  que  des  liaisons  simples  carbone-carbone  et  carbone-hydro- 
gene).  Un  hydrocarbure  possedant  deux  doubles  liaisons  est  un  alcadiene  ( doc  1  b). 

Un  cyclene  est  un  hydrocarbure  cyclique  possedant  une  double  liaison  dans  le  cycle. 
Le  cyclopentene  et  le  cyclohexene  en  sont  des  exemples  (doc.  1  c). 


On  appelle  derive  ethylenique  un  compose  dont  la  structure  possede  au  moins 
une  double  liaison  C  =  C  (doc.  1  d). 


(*)  Les  pheromones  sont  des  substances 
chimiques  secretees  par  des  animaux  et 
servant  a  la  communication  au  sein  d’une 
meme  espece.  II  existe  des  pheromones 
d’attraction  sexuelle,  de  pistage,  d’alarme, 

de  defense,  de  rassemblement,  etc. 

V _ _ _ 


Un  derive  ethylenique  peut  posseder  d’autres  groupes  fonctionnels  (alcool,  alde¬ 
hyde,  . . .).  Le  (E )-hex-2-enal,  qui  est  la  pheromone^"')  d’alarme  emise  par  certaines 
fourmis,  est  un  exemple  de  derive  ethylenique  (doc.  1  d) 


a)  Alcenes 

d)  Composes  ethyleniques 

ethene 

propene 

2  4 

1  J<ks 

but-l-ene 

1  ,  3  .  5  , 

(£)-hex-2-enal 

b)  Polyene 

buta- 1,3-diene 

c)  Cyclenes 

O  0 

cyclopentene  cyclohexene 


limonene  linalol  (essence  de  lavande) 
(essence  3,7-dimethylocta- 1 ,6-dien-3-ol 
de  citron) 


Doc.  1  Exemples  de  derives  ethyleniques. 


D’apres  les  dernieres  recommandations 
de  YU.I.C.P.A.  (Union  Internationale  de 
Chimie  Pure  et  Appliquee),  l’hydrocar- 
bure  H2C  =  CPU  est  nomme  ethene  ;  le 
mot  ethylene  designe  le  groupe  substi- 
tuant  divalent  -CfL-CfU-  ,  de  meme 
que  le  groupe  -CH2-  est  appele  methy¬ 
lene.  La  denomination  «  ethylene  »  pour 
l’hydrocarbure  H2C  =  CLL  sera  sans  doute 
encore  un  certain  temps  utilisee  et  ren- 
contree. 

v  _ _  J 


Les  proprietes  des  liaisons  C  =  C  des  derives  ethyleniques  sont  generalement  les 
memes  que  celles  des  alcenes. 

La  nomenclature  des  alcenes  vue  en  classe  de  Premiere  S  est  rappelee  en  annexe  6. 
Comme  dans  le  chapitre  precedent,  les  noms  des  derives  ethyleniques  rencontres 
sont  indiques. 

1.2  •  Caracteristiques  physiques  des  alcenes 

1.2.1.  Etat  physique 

Dans  les  conditions  ordinaires,  les  alcenes  sont  des  gaz  jusqu’en  C4,  puis  des  liquides 
peu  denses  et  volatils  (doc.  2,  page  suivante). 
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derive 

ethylenique 

formule 

topologique 

^fus 

(°C) 

@  vap 

(°C) 

densite 
du  liquide 
a  20  °C 

ethene 

h2c=ch2 

-169,1 

-  103,7 

- 

propene 

=/ 

- 185,0 

-47,6 

- 

but-l-ene 

-185 

-6,1 

- 

(Z)-but-2-ene 

-139 

4 

- 

(£)-but-2-ene 

-105 

1 

- 

2-methylpropene 

=< 

-140 

-6,6 

- 

pent-l-ene 

-  138,0 

30,2 

0,641 

2-methylbut-2-ene 

-  123,0 

38,4 

0,662 

hex-l-ene 

-98,0 

63,5 

0,674 

hept-l-ene 

-119,7 

94,9 

0,697 

cyclopentene 

o 

-98,3 

44,1 

0,774 

cyclohexene 

o 

-  104,0 

83,1 

0,811 

Doc.  2  Donnees  physiques  relatives  a  quelques  alcenes  et  cyclenes. 


1.2.2.  Miscibilite 


(*)  Derives  des  alcanes  par  substitution 
d’atomes  d’hydrogene  par  des  atonies 
d’halogene. 


Les  alcenes  sont  insolubles  dans  l’eau,  mais  miscibles  aux  alcanes  et  aux  haloge- 
noalcanes(  ,  )  homologues. 


E)  Relation  structure-reactivite 
des  derives  ethyleniques 

2.1  •  Structure  de  la  liaison  C=C 

2.1.1.  Donnees 

2. 1.1.1.  Stereochimie 


Dans  l’ethene  : 

d(C=C)  =  133  pm 
Dans  1’ ethane  : 

d(C-C)  =  154  pm 

v _ _ _ : _ / 


H  121  7°  H 

/M  A. 

116,6°  (  107,6  pm 

^33,0  pn^ 


Doc.  3  Geometrie  de  la  molecule 
d’ethene. 


■  Geometrie 

Les  deux  atomes  de  carbone  de  la  double  liaison  C  =  C  et  les  quatre  atomes  de  car- 
bone  ou  d'hydrogene  qui  leur  sont  lies  ont  leurs  noyaux  coplanaires.  Les  angles 
valentiels  autour  des  atomes  de  la  double  liaison  sont  d’environ  120°  (doc.  3).  La 
distance  entre  ces  deux  atomes  est  inferieure  a  celle  entre  deux  atomes  de  carbone 
dans  un  alcane. 

■  Stereoisomerie 

Lorsque  deux  configurations  Z  et  E  peuvent  exister,  elles  sont  separables 
(doc.  4). 

2. 1.1.2.  Energie 

La  liaison  C  =  C  est  plus  forte  qu’une  liaison  simple  C-C,  mais  moins  forte  que 
deux  liaisons  simples  C-C  .  Le  fait  que  la  liaison  C  =  C  soit  plus  forte  que  la 


2i 


Reactivite  de  la  double  liaison  carbone-carbone 


7 


(*)  Energies  de  liaison  : 

Dc=c  =  615  kJ.mol-1 
Dc_ c  =  347  kJ.moL1 
Les  energies  de  liaison  seront  precisees 
(cf.  chap.  15)  comme  les  enthalpies  stan¬ 
dard  de  dissociation  de  liaison. 

_ _ _ 


liaison  C-C  est  en  accord  avec  le  fait  que  la  longueur  de  liaison  d( C  =  C)  est 
inferieure  a  la  longueur  de  la  liaison  c/(C-C)(  ' 

2. 1.1.3.  Polarite 

La  molecule  d’un  alcene  peut  etre  polaire  (propene,  (Z)-but-2-ene)  ou  apolaire 
(ethene,  (E)-but-2-ene)  (doc.  4). 


2.1.2.  Interpretation 


Doc.  4  Configurations  Z  et  E  du 
but-2-ene. 


2. 1.2.1.  Schema  de  Lewis 

Le  schema  de  Lewis  de  la  molecule  d’ethene,  presente  au  document  3,  fait  inter- 
venir  quatre  electrons  de  valence  pour  chaque  atome  de  carbone  et  un  electron  de 
valence  pour  chaque  atome  d’hydrogene.  Chaque  atome  de  carbone  est  ainsi  engage 
dans  deux  liaisons  covalentes  C-H  et  une  liaison  covalente  double  C  =  C  ;  la  tetra- 
valence  du  carbone  est  ainsi  assuree.  Ce  resultat  est  generalisable  aux  autres  deri¬ 
ves  ethyleniques. 

2. 1.2.2.  Nature  de  la  double  liaison  C=C 

L’ etude  des  liaisons  chimiques  dans  le  cadre  de  la  mecanique  quantique  (cf.  Chimie 
II PCSI,  chap.  7)  fait  intervenir  la  densite  electronique  des  electrons  participant  a 
ces  liaisons.  La  densite  electronique  (equivalente  a  la  probabilite  de  presence  de 
1’ electron  dans  un  volume  donne)  est  representee  par  des  nuages  de  points  d'au- 
tant  plus  serres  que  la  densite  est  plus  forte.  La  double  liaison  C  =  C  correspond 
en  fait  a  deux  liaisons  de  nature  differente,  1'une  dite  (7(sigma),  l’autre  dite  7T (pi) : 

-  dans  la  liaison  a.  le  nuage  electronique  est  de  symetrie  de  revolution  autour  de 
l’axe  internucleaire  (doc.  5).  Le  doublet  de  cette  liaison  est  dit  a. 

-  dans  la  liaison  n,  le  nuage  electronique  representant  cette  densite  electronique 
est  de  symetrie  par  rapport  au  plan  P  contenant  les  atomes  de  carbone  de  la  double 
liaison  et  ceux  qui  leur  sont  lies  (doc.  6).  Le  doublet  de  cette  liaison  est  dit  n. 


Doc.  5  Nuage  electronique  de  la 
liaison  a.  (voir  aussi  doc.  4  page  38) 


Doc.  6  Nuage  electronique  de  la 
liaison  n.  (voir  aussi  doc.  5 
page  38) 


2. 1.2.3.  Stereochimie 

■  La  repulsion  minimale  des  deux  doublets  de  liaison  C-H  et  du  doublet  <rde  la 
liaison  C  =  C  (methode  V.S.E.P.R.  :  cf.  chap.  2)  est  obtenue  lorsque  les  trois  liai¬ 
sons  sont  coplanaires  a  120°  autour  de  chaque  atome  de  carbone. 

■  On  attribue  a  la  formation  de  la  liaison  n  de  la  double  liaison  l’empechement, 
dans  les  conditions  usuelles,  de  la  rotation  autour  de  l’axe  C-C  et  la  possibilite  de 
separation  de  deux  configurations  diastereoisomeres  pour  des  molecules  comme 
celles  des  but-2-ene. 
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2. 1.2.4.  Energie 


H  moment  H 


La  liaison  zrest  moins  forte  que  la  liaison  <7  comme  le  montrent  les  valeurs  de  Dq=c 
et  de£>c_c. 


La  polarite  de  certaines  molecules  d’alcene  est  attribute  a  la  polarite  des  liaisons 
carbone  trigonal-carbone  tetragonal,  en  considerant  qu’un  atome  de  carbone 


2. 1.2.5.  Polarite 


trigonal  est  plus  electronegatif  qu’un  atome  de  carbone  tetragonal  (doc.  7). 


Les  liaisons  C-H  sont  considerees  comme  apolaires. 


(Z)-but-2-ene 


2.2  •  Reactivite  de  la  liaison  C=C 

2.2.1.  Definitions 


h3c 


H 


%  / 


Des  definitions  importantes  sont  attachees  aux  reactifs  lorsqu’ils  interviennent  dans 


la  creation  de  liaisons. 


H 


Un  reactif  est  une  base  de  Lewis  et  un  nucleophile  lorsqu’il  donne  un 


doublet  d’electrons  pour  former  une  liaison  avec  un  autre  reactif. 

Un  reactif  est  un  acide  de  Lewis  et  un  electrophile  lorsqu’il  accepte  un 


doublet  d’electrons  pour  former  une  liaison  avec  un  autre  reactif,  ce  dernier 
etant  une  base  de  Lewis  et  un  nucleophile. 


Doc.  7  Interpretation  de  la  polarite 
de  la  molecule  de  (Z  )-but-2-ene  et  de 
L  absence  de  polarite  de  celle  de 
(£)-but-2-ene.  Les  electronegativites 
dans  l’echelle  de  Pauling  sont  indi- 
quees. 


Les  termes  qualificatifs  de  base  et  d’ acide  de  Lewis  concernent  le  caractere 
plus  ou  moins  total  de  la  reaction  correspondante.  Ils  seront  utilises  lorsque 
ce  caractere  peut  etre  apprecie,  l’equilibre  etant  atteint.  On  considere  alors 
l’aspect  thermodynamique  de  la  reaction. 


Dans  la  molecule  de  (Z)-but-2-ene, 
la  somme  vectorielle  des  moments 
dipolaires  de  liaison  est  non-nulle, 
alors  qu’elle  est  nulle,  par  raison  de 
symetrie,  dans  celle  de  ( E  )-but-2-ene. 


Les  termes  qualificatifs  de  nucleophile  etd’ electrophile  concernent  la  vitesse 
avec  laquelle  la  liaison  se  forme.  Ils  seront  utilises  lorsqu’on  s’interesse  a  la 
cinetique  de  la  reaction. 


■  La  nucleophilie  et  l’electrophilie  (proprietes  correspondant  aux  roles  de  reactifs 
nucleophiles  et  electrophiles)  sont  mesurees  par  des  constantes  de  vitesse. 

La  basicite  et  l’acidite  de  Lewis  sont  mesurees  par  des  constantes  d’equilibre. 
Comme  il  y  aurait  autant  de  classement  de  bases  de  Lewis  que  d’acides  de  Lewis 
correspondants,  et  reciproquement,  il  n’existe  pas  de  classement  unique  comme 
pour  les  acides  et  bases  de  Brpnsted. 

■  Une  base  de  Lewis  forte  peut  donner  avec  un  reactif  donne  (acide  de  Lewis)  une 
transformation  presque  totale  mais  correspondant  a  une  reaction  lente.  Cette  base 
forte  est  alors  un  nucleophile  faible.  Les  concepts  base  de  Lewis  -  nucleophile  (ou 
acide  de  Lewis  -  electrophile)  sont  complementaires. 

2.2.2.  Modes  d'attaque 

■  La  double  liaison  C  =  C  constitue  un  site  a  forte  densite  electronique  :  le  dou¬ 
blet  tt  de  la  double  liaison  C  =  C  peut  creer  une  liaison  en  apportant  deux  electrons. 
Ce  site  basique  au  sens  de  Lewis  et  nucleophile  donne  un  role  de  base  de  Lewis 
et  de  nucleophile  au  derive  ethylenique.  Celui-ci  peut  done  subir  une  attaque  de 
la  part  d’acides  et  d’electrophiles. 

Les  oxydants  sont  des  accepteurs  d’electrons  ;  ils  ont  un  comportement  semblable 
a  celui  des  reactifs  electrophiles  et  peuvent  done  reagir  sur  une  double  liaison  C  =  C. 
Un  exemple  de  ce  type  de  reaction  est  illustre  dans  le  programme  par  la  reaction 
d’ozonolyse. 

■  A  ces  reactions  peuvent  etre  egalement  rattachees  des  reactions  : 

-  radicalaires  (un  radical  est  en  general  faiblement  electrophile) ; 
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-  cat aly sees  par  des  metaux  (la  fixation  d’un  derive  ethylenique  sur  un  metal  resulte 
de  liaisons  etablies  par  les  electrons  de  la  liaison  n  avec  le  metal). 

Ces  reactions  seront  vues  en  seconde  annee. 


2.2.2.  Evolution 


La  double  liaison  C  =  C  constitue  : 


/  \ 
La  fleche  traduit  le  mouvement  du  dou¬ 
blet  jt  pour  etablir  une  liaison  avec  l’elec- 
trophile  E®. 

v _ 


•  un  site  d’insaturation  permettant  des  reactions  d’addition  et  de  polymerisa¬ 
tion, 

•  un  site  de  moindre  resistance  dans  la  chaine  carbonee  permettant  une  coupure 
selective  entre  les  atomes  de  carbone  de  la  double  liaison,  en  particulier  sous 
Taction  d’oxydants  tels  que  l’ozone. 

Le  document  8  resume  la  reactivite  des  alcenes  et  des  derives  ethyleniques. 


Doc.  8  Reactivite  des  alcenes  et  des  ► 
derivees  ethyleniques. 


E®  electrophile 

doublet  n :  site  basique  et  nucleophile,  peut  subir  des 
attaques  de  la  part  d'acides  de  Lewis,  d’electrophiles 
polarises  ou  polarisables  et  d’oxydants. 


Certaines  de  ces  evolutions  ne  seront  etudiees  qu’en  seconde  annee. 
Les  reactions  d’addition  sont  en  general  exothermiques. 


P  Reactions  d'addition 
electrophile  ionique 

3.1  •  Addition  des  dihalogenes  :  halogenation 


(*)  Les  exemples  proposes  n’ont  pas  a 
etre  retenus.  Ils  illustrent  des  conditions 
operatoires  possibles,  le  solvant,  la  tem¬ 
perature,  ...  Ce  type  d ’indications  sera 
retrouve  dans  les  exercices  concrets.  Ces 
donnees  sont  extraites  d’experiences 
reelles  publiees  dans  des  revues  specia- 
lisees ;  le  rendement  est  en  general  indi- 
que  entre  parentheses. 

V _ _ _ / 


3.1.1.  Bilan  et  conditions 

■  Le  dichlore  et  le  dibrome  s’additionnent  facilement  sur  un  derive  ethylenique  et 
donnent  des  derives  dihalogenes  vicinaux  (les  deux  atomes  d’halogene  sont  fixes 
sur  des  atomes  de  carbone  voisins).  La  reaction  a  lieu  des  la  temperature  ordinaire 
ou  a  froid,  sans  catalyseur  ;  elle  n’est  pas  photochimique.  En  pratique,  le  dichlore 
gazeux  peut  barboter  dans  un  alcene  liquide  ou  le  dichlore  et  le  dibrome  peuvent 
etre  dissous  dans  un  solvant  inerte  (tel  que  l’acide  ethanoique,  le  dichloromethane, 
le  chloroforme,  le  tetrachlorure  de  carbone,  ...). 

Exemples  ^ : 


Brn 


CC14 , 25  °C 


hex-l-ene 


Br 


(90  %) 


Br 

1 ,2-dibromohexane 


cyclooctene 


Cb 

CHC13 ,  -  60°C 


(73  %) 
d’isomere  cis 


trans- 1 ,2-dichlorocyclooctane 
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Bilan  general : 

R2C  =  CR2  +  X2  — ~R2CX-CXR2 

(Br2 ,  Cl2) 


(*)  En  solution  aqueuse,  la  reaction  n'est 
pas  uniquement  une  addition  de  dibrome, 
le  reactif  est  moins  nocif  pour  la  sante 
qu’en  solution  dans  le  tetrachlorure  de 
carbone. 

V _ / 


■  Le  dibrome  permet  de  tester  la  presence,  dans  une  molecule,  de  liaisons  C  =  C. 
La  decoloration  en  l’absence  de  lumiere  vive  d’une  solution  aqueuse  de  dibrome*"* 
ajoutee  a  un  produit  (cyclohexene,  huile  de  table,  extrait  de  citron  -  contenant  du 
limonene  -)  est  due  a  une  reaction  d’addition.  Un  compose  possedant  une  triple 
liaison  C  =  C  donne  aussi  un  test  positif,  mais  la  reaction  est  plus  lente.  Dans  ces 
conditions,  un  compose  sature  ne  reagit  avec  le  dibrome  qu’en  presence  d’amor- 
ceur  de  radicaux  ou  de  rayonnement  U.V. 


■  Le  difluor,  trop  reactif,  est  rarement  utilise  ;  la  reaction  avec  le  diiode  conduit  a 
un  equilibre  tres  peu  favorable  au  produit  d’addition. 


3.1.2.  Donnees  experimentales 


3. 1.2.1.  Cinetique 


(**)  Afin  de  garder  un  caractere  general 
a  l’expose,  nous  utilisons,  dans  l’ecriture 
de  certaines  formules  des  groupes  notes 
R.  Cependant  aux  concours,  et  en  parti- 
culier  a  l’oral,  il  est  tres  vivement  conseille 
de  remplacer  ces  groupes  R  par  des 
groupes  alkyles  CH3 ,  C2H5 ,  C3H7 , . . .  ou 
aryles  C6H5 ,  . . . 

V _ _ _ 


■  Lois  cinetiques 

La  reaction  de  chloration  *"  * : 

R2C  =  CR2  +  Cl2  — -  R2CC\  -  CCl/?2 

est  d’ordre  global  2(1  par  rapport  au  derive  ethylenique  £  et  1  par  rapport  au  dichlore) : 

v  =  k.[E].[  Cl2] 

La  reaction  de  bromation  a  en  general  une  cinetique  complexe  et  une  expression 
de  la  vitesse  de  la  forme  : 

v  =  k].[E],  [Br2]  +  k2 .  [E] .  [Br2]2  +  k3.[E].  [Br2] .  [B  r] 

■  Influence  des  substituants 


derive 

ethylenique 

^rel 

h2c=ch2 

1 

h2c=ch-ch3 

102 

(CH3)2C  =  C(CH3)2 

106 

H2C  =  CHBr 

10-3 

Doc.  9  Constante  de  vitesse  relative 
des  reactions  de  chloration  de  quelques 
derives  ethyleniques. 


La  vitesse  augmente  lorsque  des  atomes  d’hydrogene  lies  aux  atomes  de  carbone 
de  la  double  liaison  sont  remplaces  par  des  groupes  alkyles  (doc.  9) ;  elle  diminue 
par  remplacement  par  un  atome  d’halogene. 

■  Influence  clu  solvant 

La  vitesse  augmente  si  la  polarite  du  solvant  augmente. 

3. 1.2.2.  Stereochimie 

■  Observation 

Observons  la  reaction  de  bromation  suivante  : 


rendement  ~  80% 


11  y  a  formation  de  deux  configurations  chirales  enantiomeres  (couple  trans),  en 
melange  racemique  (optiquement  inactif).  La  configuration  cis  (achirale),  ou  les 
deux  atomes  de  brome  seraient  du  meme  cote  du  plan  moyen  du  cycle,  n’est  pas 
obtenue. 
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(*)  Lorsque  les  deux  substituants  R  et  R' 
sont  les  memes  sur  chacun  des  deux 
atomes  de  carbone  de  la  liaison  C  =  C, 
l’un  des  couples  de  molecules  d’enantio¬ 
meres  se  reduit  a  une  structure  unique 
achirale  (dite  me  so). 


■  Generalisation 

•  Comme  l’illustre  le  document  10  a,  page  suivante,  sur  un  exemple,  lorsque  le 
derive  ethylenique  existe  sous  deux  configurations  Z  et  E,  l’addition  de  dihalo- 
gene  sur  la  configuration  Z  donne  deux  molecules  chirales  A  etA',  possedant  deux 
atomes  de  carbone  asymetriques,  et  formant  un  couple  d’enantiomeres  en  melange 
racemique.  Elle  ne  donne  pas  les  deux  autres  configurations  chirales  B  et  B'  for¬ 
mant  l’autre  couple  d’enantiomeres  (cf.  chap.  6  §  5.4.1.)^. 

L’addition  du  dihalogene  sur  la  configuration  E  du  derive  ethylenique  donne  les 
deux  configurations  B  et  B',  a  l’exclusion  de  A  et  A'. 

•  Definition  d’une  reaction  stereoselective  et  d’une  reaction  stereospecifique  : 


Une  reaction  chimique  91  est  stereoselective  si,  donnant  a  priori  deux  ou 
plusieurs  produits  distincts  seulement  par  leur  stereochimie,  elle  conduit 
preferentiellement  ou  exclusivement  a  certains  d'entre  eux  : 


A, 


B i,  B\  produits  majoritaires  ou  exclusifs 
parmi  plusieurs  stereoisomeres. 


Une  reaction  91  est  stereospecifique  si  des  substrats  qui  ne  different  que  par 
leur  stereoisomerie  (enantiomeres  ou  diastereoisomeres)  sont  transformes 
preferentiellement  ou  exclusivement  en  produits  stereochimiquement 
differents  (enantiomeres  ou  diastereoisomeres). 

Une  reaction  91  stereospecifique  verifie  le  schema  suivant  : 


A| 

stereoisomere 
de  A2 


~B\,  B\  produits  majoritaires  ou  exclusifs 
parmi  plusieurs  stereoisomeres. 

B\  enantiomere  de  B2,  ou  Bt  et  B\ 
diastereoisomeres  de  B2  et  B\ 

~B2,  B\  produits  majoritaires  ou  exclusifs 
parmi  plusieurs  stereoisomeres. 


Si  la  relation  de  stereoisomerie  entre  les  produits  est  une  enantiomerie,  la  reaction 
est  dite  enantioselective  ou  enantiospecifique  selon  le  cas. 

Si  la  relation  de  stereoisomerie  entre  les  produits  est  une  diastereoisomerie,  la 
reaction  est  dite  diaster  eoselective  ou  diaster eospecifique  selon  le  cas. 

Une  reaction  stereospecifique  est  necessairement  stereoselective.  Si  le  substrat  ne 
possede  pas  de  stereoisomeres  mais  conduit  a  des  produits  stereoisomeres,  la  reac¬ 
tion  peut  etre  stereoselective,  mais  la  stereospecificite  de  la  reaction  peut  ne  pas  se 
manifester. 

•  La  reaction  d’addition  de  dihalogene  sur  un  derive  ethylenique  est  done 
stereospecifique.  Les  produits  obtenus  a  partir  des  deux  diastereoisomeres 
du  derive  ethylenique  sont  diastereoisomeres  :  la  reaction  est  done  diastereo- 
specifique  (doc.  10  b,  page  213). 

Comme  il  ne  se  forme  que  les  deux  configurations  enantiomeres  d’un  couple,  la 
reaction  est  stereospecifique  a  100  % . 

Les  produits  obtenus  resultent  de  l’addition  des  deux  atomes  d’halogene  de  part 
et  d’autre  du  plan  de  la  double  liaison  :  l’addition  est  dite  anti. 


L’addition  de  dihalogene  sur  un  derive  ethylenique  est,  en  general,  anti  et 
stereospecifique  a  100  %. 
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APPLICATION  1 


Bromation  d'un  derive  ethylenique 


Determiner  le  derive  ethylenique  qui,  par  reaction  avec 
le  dibrome,  dome  le  (17?*,  2R*)-\,2-dibromo-\- 
phenylbutane  ? 

Le  produit  est  forme  de  deux  configurations  enantio- 
meres  (formees  en  egales  quantite,  l’une  1 R,  2 R,  l’autre 
IS,  25),  dont  l’une  a  pour  structure  : 


H 


Ph 


Br 


Br 

-2/ 

%„ 

Et 


Les  priorites  decroissantes  sont : 
Pour  C1  :  -Br  >  -C2-Br  >  -Ph  >  -H 
Pour  C2  :  -Br  >  -C‘-Br  >  -Et  >  -  H 


L’ addition  du  dibrome  etant  anti  sur  la  double 
liaison  C  =  C,  le  derive  ethylenique  est  done  le 
(Z)-l-phenylbut-l-ene  : 


H 


Ph 


H 


3  4 


Pour  s’entrainer  :  ex.  1.1,  2.4,  4  a  6) 


configuration  Z 
(Z)-pent-2-ene 


1  diastereoisomeres 


configuration  E 
(£)-pent-2-ene 


reaction 

dia- 

stereospecifique 

a  100  % 


Doc.  10  a.  Addition  du  dibrome  au  (Z )-pent-2-ene  et  au  (E  )-pent-2-ene. 
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reaction 

addition 

z  - ► 

f  anti 

couple  (1)  d’enantiomeres 
(a  1’ exclusion  des  autres  configurations) 

diastereoselective 

diastereoisomeres 

diastereoisomeres  i 

addition 

i  - ► 

E  anti 

couple  (2)  d’enantiomeres  * 

(ou  molecule  unique  achirale) 

(a  1’ exclusion  des  autres  configurations) 

diastereoselective 

diastereo- 

specifique 


Doc.  10  b.  Schema  montrant  que  l'addition  anti  d’un  dihalogene  sur  une  liaison  C=C  est  diastereoselective 
et  diastereospecifique. 


C2H4  +  Br2 
H20,  Cl-.  NOj 


BrCH2-CH2Br 

1 ,2-dibromoethane 
+ 

BrCH2-CH2Cl 

1  -bromo-2-chloroethane 
►  + 

BrCH2-CH2OH 

2-bromoethanol 


+ 

BrCH2-CH2N03 

1  -bromo-2-nitratoethane 


Doc.  1 1  Produits  obtenus  lors  de  la 
bromation  de  l’ethene  dans  une  solu¬ 
tion  aqueuse  contenant  differents 
anions. 


(*)  Cette  molecule  n’est  pas  polaire  mais 
elle  est  tres  polarisable  et  se  deforme  a 
l’approche  de  la  double  liaison  C  =  C  qui 
constitue  un  site  de  forte  densite  electro- 
nique. 

V  -> 


3. 1.2.3.  Caractere  ionique  de  la  reaction 

■  Les  conditions  experimentales  (absence  de  lumiere  vive,  temperature  ambiante, 
absence  d’amorceurs  de  radicaux  (cf.  chap.  5  §  4.2.3)  ne  sont  pas  favorables  a  une 
reaction  radicalaire. 

■  La  bromation  de  1’ethene  dans  une  solution  aqueuse  contenant  des  ions  chlorure 
et  nitrate  (experience  de  Francis)  a  donne,  a  cote  du  1 ,2-dibromoethane,  des  pro¬ 
portions  non  negligeables  de  l-bromo-2-chloroethane,  de  2-bromoethanol  et  de 
l-bromo-2-nitratoethane  (doc.  11). 

L’obtention  des  produits  met  en  jeu  des  especes  ioniques,  il  est  done  logique  de 
considerer  que  la  reaction  est  ionique.  L’ experience  montre  aussi  une  deuxieme 
etape  d’attaque  nucleophile  par  les  ions  CL,  Br  et  NO3. 

3.1.3.  Mecanisme 
3.1.3. 1.  Description 

Un  mecanisme  en  deux  etapes  est  propose.  Nous  le  decrivons  sur  l’exemple  de  la 
bromation  du  (Z)-pent-2-ene. 


■  Premiere  etape,  cinetiquement  determinante 

II  y  a  attaque  electronique  de  la  double  liaison  par  la  molecule  de  dibrome^. 
L’intermediaire  forme  est  un  ion  ponte,  appele  ici  ion  bromonium  ;  l’atome  de 
brome  est  lie  simultanement  aux  deux  atomes  de  carbone  et  porte  une  charge 
formelle  positive. 


nucleophile 


electrophile 


_© 
Br  I 


"'>C  Ct"CH2CH, 

H 


L’ion  ponte  obtenu  avec  le  chlore  est  appele  ion  chloronium  ;  il  est  appele  ion 
halonium  (ou  halogenium)  avec  un  halogene  non  precise. 


a 


3 


©  Hachette  Uvre  -  H  Prepa  I  Chime,  lre  annee,  PCSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


©  Hachette  Livre  -  H  Prepo  I  Chimie,  /re  onnee,  PCSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Reactivite  de  la  double  liaison  carbone-carbone 


Une  fleche  represente,  comme  pour  la 
mesomerie  (cf.  chap.  2),  le  deplacement 
d'un  doublet  d’electrons.  La  fleche  part 
du  doublet  dans  sa  position  initiale  et 
pointe  vers  l’atome  qui  recoit  le  dou¬ 
blet  (libre)  ou  vers  la  position  oil  il  sera 
doublet  de  liaison  entre  deux  atomes. 

II  convient  de  distinguer  une  indication 
de  charge  (signe  moins  dans  un  rond)  d’un 
tiret  (ou  de  deux  points)  representant  un 
doublet  d’electrons.  L’indication  de  charge 
positive  est  aussi  donnee  dans  un  rond  ©. 
Pour  la  mesomerie,  ces  mouvements  de 
doublets  traduits  par  des  fleches  sont  for- 
mels,  pour  passer  d’une  representation  de 
Lewis  a  une  autre.  Dans  un  schema  reac- 
tionnel,  il  s’agit  de  mouvements  reels. 

V _ _ _ / 


■  Seconde  etape 


Il  y  a  attaque  de  l’ion  ponte  par  l’ion  bromure,  a  I' oppose  du  pont,  car  l'acces  est 
plus  facile. 


("V Br\® 

h3c 

c— 

Br 

y_\  _e 

H3C^\  Cy/CH2CH3  y  - 

h 

/ 
c  /// 

^ch2ch3 

k  2  »  k\ 

/ 

Br 

H 

Le  profil  d’energie  potentielle  est  represente  sur  le  document  12. 


Br 

SQ  Br 

lBrl° 

1 

Br 

<5®  Br 

H 

H 

4  c  — 

c , 

/B# 

% 

/ 

H 

y//  H 

/\ 

c 

=c 

X 

H 

H 

VX\\  ®  —  ® 

H 

H 

H 

<^/// 

H 


H 


Doc.  12  Profil  d’energie  potentielle 
pour  la  bromation  de  l’ethene  (courbe 
bleue)  et  du  propene  (courbe  noire). 
L’energie  potentielle  est  relative,  dans 
la  mesure  oil  les  deux  reactifs  ethene 
et  propene  sont  supposes  au  meme 
niveau  d’energie. 


3. 1.3.2.  Interpretation  des  observations  experimentales 

■  Interpretation  de  la  loi  cinetique 

L’ etape  cinetiquement  determinante  du  mecanisme  explique  la  loi  de  vitesse 
v  =  k.  [£] .  [Xj] .  observee  pour  la  chloration.  Dans  le  cas  de  la  bromation,  ce  meca¬ 
nisme  ne  represente  la  realite  que  de  fagon  approchee. 

■  Influence  des  substituants 

Soit  Fintermediaire  ponte,  obtenu  a  partir  du  propene  et  l'etat  de  transition  que  l’on 
peut  imaginer. 


L’atome  de  carbone  trigonal,  plus  electronegatif  que  l’atome  de  carbone  tetragonal, 
attire  vers  lui  le  doublet  de  la  liaison  C  -  CH3  ;  il  diminue  ainsi  la  charge  positive  au 
niveau  du  pont  en  formation,  comme  dans  Fintermediaire  ponte.  Il  est  admis  qu’une 
diminution  de  charge  localisee  stabilise  la  structure.  L’energie  d’activation  de  l’etape 
cinetiquement  determinante  de  la  bromation  du  propene  est  done  abaissee  par  rap¬ 
port  a  la  bromation  de  l’ethene  (doc.  12)  et  la  constante  de  vitesse  est  augmentee 
d’apres  la  relation  d’Arrhenius  (cf.  chap.  3  §  4). 


Plusieurs  groupes  alkyles  substituants  accentuent  fortement  cet  effet. 

L’effet  oppose  d’un  atome  d’halogene  substituant  s’interprete  de  la  meme  fagon. 
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■  Stereochimie 


H3C 

%  ♦ 

c  = 

H 


C2H5 


il 


X 

H 


iBrl 

IBrl 

k 


Le  mecanisme  interprete  bien  une  addition  anti  sur  la  double  liaison  C  =  C.  Les 
quatre  possibility  resultant  de  la  formation  du  pont  au-dessus  ou  au-dessous  du 
plan  de  la  double  liaison  et  la  fixation  dans  l’etape  2  du  second  atome  de  brome 
sur  Fun  ou  l’autre  des  atomes  de  carbone  de  la  double  liaison,  ne  donnent  que  deux 
des  configurations  (un  couple  d’enantiomeres)  parrni  les  quatre  qui  peuvent 
exister  pour  le  derive  dihalogene  lorsqu’il  comporte  deux  atomes  de  carbone 
asymetriques  differemment  substitues  (doc.  13). 

Pour  s’entrainer  :  ex.  1.1,  2,4,  4,  5  et  6  ) 


Doc.13  Les  quatre  possibility  d’ad-  . 

dition  anti  du  dibrome  sur  le  3.2  •  Addition  des  hdloQcnurGS  d  hydroQGnc  ! 

(Z)-pent-2-ene  s’obtiennent  en  obser-  hydrohalogenation 
vant  chacune  des  quatre  paires  de 

fleches  de  meme  graphisme.  3.2.1.  Bilan  et  conditions 


Un  halogenure  d’hydrogene  H-X  reagit  sur  une  double  liaison  ethyle- 
nique  pour  donner,  par  une  reaction  d’addition,  un  derive  halogene  ;  un 
alcene  donne  ainsi  un  halogenoalcane. 


Exemples : 

•  (CH3)2C  =  C(  CH3)2  +  HC1  — -  (CH3)2CH  -  CC1(CH3)2 


cyclohexene  iodocyclohexane 


■  L’hydracide,  gazeux,  ou  dissous  dans  un  solvant  (tel  que  l’acide  ethanoi'que),  est 
mis  a  reagir  a  temperature  assez  basse  avec  le  derive  ethylenique,  liquide  ou 
dissous  dans  un  solvant  indifferent  mais  polaire  (ether £Y20,  acide  ethanoi'que, . . .). 

■  Les  quatre  hydracides  HX  reagissent  avec  une  facilite  decroissante  de  HI  a  HF, 
en  fonction  de  la  force  decroissante  de  leur  acidite  : 


HI  >  HBr  >  HC1  >  HF 

ou  «  >  »  signifie  «  reagit  sur  un  alcene  plus  vite  que  ». 


3.2.2.  Regioselectivite  de  la  reaction,  regie  de  Markovnikov 

L’ addition  d’un  halogenure  d'hydrogene,  reactif  dissymetrique,  sur  un  alcene 
dissymetrique  peut  donner  deux  isomeres  de  constitution. 


■  Exemple 

L’ addition  de  bromure  d’hydrogene 
HBr  sur  le  2-methylpropene  en  sol¬ 
vant  polaire  ne  donne  pratiquement 
que  le  2-bromo-2-methylpropane  et 
nonle  l-bromo-2-methylpropane. 


2-bromo-2-methylpropane 


1  -bromo-2-methylpropane 


215 
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(*)  Vladimir  Markovnikov  (1832-1904) 
formula  sa  regie  en  1869  a  l’Universite 
de  Moscou. 

v  _  J 


produit 

majoritaire 


\ 


/ 


HBr 


HBr 


Br 

O8' 


La  fleche  montre  l’atome 
de  carbone  le  plus  substitue 
qui  fixe  Fatome  d’halogene. 


■  Generalisation  :  regie  de  Markovnikov 

L’ observation  precedente  est  generale  ;  Fun  des  produits  predomine  panni  les  deux 
isomeres  de  constitution  possibles.  Une  regie  empirique  a  ete  enoncee  par 
Markovnikov*"*.  Elle  peut  etre  justifiee  (cf.  §  3. 2. 4. 3.). 

Enonce  I 

L’addition  d’un  compose  H<5®-A<5®  sur  la  double  liaison  d’un  alcene 
dissymetrique  conduit  de  fatjon  preferentielle  a  la  fixation  du  groupe  A 
sur  l’atome  de  carbone  le  plus  substitue,  et  done  a  la  fixation  de  l’atome 
d’hydrogene  sur  l’atome  de  carbone  le  moins  substitue. 


Remarque 

■  Sous  cette  forme,  la  regie  de  Markovnikov  ne  conceme  que  les  alcenes. 

■  Regioselectivite 

•  Definition  generale  d’une  reaction  regioselective  : 

Une  reaction  est  dite  regioselective  si  elle  est  caracterisee  par  une  modifica¬ 
tion  chimique  preferentielle  de  Fun  des  sites  reactifs  potentiels  de  la 
molecule. 


La  reaction  est  totalement  (100  %)  regioselective  si  la  discrimination  est  complete, 
ou  partiellement  ( x  %)  regioselective  si  le  produit  de  la  reaction  sur  un  site  donne 
predomine  par  rapport  aux  produits  de  la  reaction  sur  d'autres  sites. 

Le  schema  general  d'une  reaction  91  regioselective  est  le  suivant : 

91 

A - - II (B\),  produits  majoritaires  ou  exclusifs  parmi  plusieurs 

isomeres  de  constitution. 


•  La  fixation  preferentielle  du  groupe  A  sur  Fatome  de  carbone  le  plus  substitue 
signifie  que  Fhydrohalogenation  d’un  alcene  est  regioselective. 


3.2.3.  Autres  observations  experimentales 
3.2.3. 1.  Cinetique  chimique 

■  Loi  cinetique 

Elle  n’est  pas  simple,  elle  comporte  souvent  un  terme  k.[E],  [HX]2  preponderant 
([£]  est  la  concentration  en  derive  ethylenique). 

■  Influence  des  substituants 

Comme  pour  Fhalogenation,  la  vitesse  augmente  si  Falcene  est  plus  substitue. 


R 

R  R 

R 

\ 

\  / 

\ 

c=ch2  > 

C=C  > 

C=CH2  >  HiC  =  CHi 

/ 

/  \ 

/ 

R 

H  H 

H 

ou  «  >  »  signifie  « 

reagit  plus  vite  que 

». 

3.2. 3.2.  Stereochimie 

En  general,  la  reaction  n’est  pas  stereoselective. 
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(*)  Selon  le  solvant  utilise,  l'hydracide 
est  majoritairement,  soit  polarise 
Hs®-X°Q  (la  liaison  se  rompt  lors  de  la 
premiere  etape),  soit  ionise  en  ion  hydro- 
nium  donneur  de  proton  et  ion  haloge- 
nure. 


3.2.4.  Mecanisme  par  carbocation 
3.2. 4.1.  Description 

Un  mecanisme  en  deux  etapes  est  propose.  Dans  la  premiere  etape,  cinetiquement 
determinante,  il  y  a  attaque  electrophile  de  la  double  liaison  par  le  proton  de 
l’hydracide*  ^  et  formation  d’un  carbocation*  *.  Soit,  sur  l’exemple  du  propene, 
protone  sur  l'atome  de  carbone  C1  : 


(**)  Un  carbocation,  aussi  appele  ion  car- 
beniurn,  possede  une  charge  formelle  +  e 
sur  un  atome  de  carbone  lie  par  trois  dou¬ 
blets  d’electrons  a  trois  atomes  voisins  et 
auquel  il  manque  deux  electrons  de 
valence  pour  satisfaire  a  la  regie  de  l’oc- 
tet.  Cette  absence  de  deux  electrons  cor- 
respondant  a  une  lacune  electronique  est 
souvent  materialisee  par  un  petit  rectangle, 
Un  carbocation  est  primaire,  secondaire 
ou  tertiaire  si  l’atome  de  carbone  est  lie 
a  un,  deux  ou  trois  atomes  de  carbone. 
Des  carbocations  primaires  ou  secondaires 
ne  semblent  pas  avoir  ete  mis  en  evidence. 
Nous  les  considererons  par  simplifica¬ 
tion,  au  moins  comme  entries  transitoires 
ou  transferees  lors  de  la  reaction. 
Carbocation : 

primaire,  secondaire,  tertiaire 

H  R" 

©/  ®  / 

R  — CD  R  — CD 

\  \ 

R'  R' 


®/ 

R  — CD 


H 


H 


SQ 

H3C— CH  =  CHb  +'H—  Cl 


cinetiquement 

determinante 


attaque 
electrophile 
sur  le  propene 


3  2©  1  _© 

H3C  — CH— CH3  +  i  Cl  i 


Le  carbocation  est  attaque  dans  une  deuxieme  etape  par  Lion  halogenure  pour 
former  le  derive  halogene. 


2© 


_  0 


H3C—  CH  —  CH3  +  jCll 


^2 

(^2  >:>  &l) 


H3C  — CH  —  CH3 

I 

Cl 


Remarque 

IL'hydrogene  etant  trop  petit  pour  donner  un  ion  ponte  stable,  1’ intermediate  est  alors  un 
carbocation. 

3.2. 4. 2.  Profil  energetique 

Le  profil  energetique  est  represente  au  document  14.  Dans  l’etat  de  transition  sup¬ 
pose  pour  l’etape  1  ,  la  liaison  C . H  est  en  partie  formee  et  la  liaison  C  =  C  est 

en  partie  rompue.  La  charge  +  e  est  repartie  sur  l’atome  H  et  sur  l’un  des  atomes 
de  carbone  (doc.  14). 
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3.2. 4.3.  Interpretation  de  la  regioselectivite 
dans  le  cas  d'un  alcene 

■  Dans  l’etape  1,  le  proton  peut  se  fixer  sur  l’un  ou  l’autre  des  deux  atomes  de  car- 
bone  de  la  double  liaison  de  l’alcene,  conduisant  a  deux  carbocations  de  classes 
differentes  si  le  derive  ethylenique  n’est  pas  symetrique. 

■  Stabilite  des  carbocations 

Un  carbocation  est  une  espece  tres  peu  stable,  en  general. 

Un  carbocation  s’avere  relativement  stable,  voire  d’une  duree  de  vie  presque  infi- 
nie,  lorsque  la  charge  +  e  est  delocalisee,  en  particulier  dans  le  cas  de  grande  conju- 
gaison. 

Dans  le  cas  de  carbocations  issus  d’alcenes,  on  peut  mettre  en  evidence  que  le 
carbocation  est  d’autant  plus  stable  qu’il  est  plus  substitue,  d’ou  la  stabilite 
croissante  des  carbocations  primaires  aux  tertiaires. 


/fin®  > 

*n®  > 

Rl® 

carbocation : 

tertiaire 

secondaire 

primaire 

ou  «  >  »  signifie 

«  plus  stable  que  »  . 

■  Considerons  l’addition  de  chlorure  d’hydrogene  sur  le  propene.  Dans  la  premiere 
etape,  la  protonation  de  1’atome  de  carbone  C1  donne  le  carbocation  secondaire 
H3C-®CH-CH3,  et  celle  de  l’atome  de  carbone  C2  ,  le  carbocation  primaire 
H3C-CH2-®CH2.  Le  carbocation  secondaire  H3C-®CH-CH3  est  plus  stable 
que  le  carbocation  primaire  H3C-CH2-®CH2. 

■  Un  postulat  general,  appele  postulat  de  Hammond,  a  pour  corollaire  que  tout  ce 
qui  stabilise  un  intermediaire  reactionnel  stabilise  de  fagon  semblable  l’etat  de  tran¬ 
sition  qui  lui  donne  naissance  lorsque  ces  etats  sont  proches  energetiquement. 
C’est  le  cas  entre  l’etat  de  transition  T \  et  1’ intermediaire  carbocation. 

Les  etats  de  transition  qui  conduisent  dans  l’etape  1  endothermique  aux  carboca¬ 
tions  ont  le  meme  ordre  de  stabilite  que  les  carbocations  (doc.  14). 

Le  carbocation  secondaire,  plus  stable  que  le  carbocation  primaire,  est  done  forme 
plus  vite  (son  energie  d’activation  etant  la  plus  faible,  sa  constante  de  vitesse  est 
la  plus  grande)  que  le  carbocation  primaire. 


(*)  Ces  notions  seront  developpees  en 
deuxieme  annee. 

V _ / 


■  La  reaction  d’hydrohalogenation  est  sous  controle  cinetique(  ce  qui  signi- 
fie  que  le  produit  forme  le  plus  rapidement  est  le  produit  majoritaire. 


Comme  l’etape  1  est  cinetiquement  determinante,  le  carbocation  forme  le  plus 
vite  conduit  le  plus  vite  au  produit  halogene,  done  au  produit  majoritaire  (dans 
les  conditions  ou  la  reaction  est  habituellement  realisee). 


■  Plus  generalement,  on  observe  que  le  produit  obtenu  majoritairement  est 
celui  forme  a  partir  du  carbocation  le  plus  stable. 
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3.2. 4. 4.  Enonce  II  de  la  regie  de  Markovnikov 

Lors  de  l’addition  d’un  compose  H©'— /V5©  sur  un  alcene  dissymetrique 
ou  sur  un  derive  ethylenique,  le  produit  majoritaire  est  celui  provenant  du 
carbocation  le  plus  stable  forme  par  fixation  du  proton  H®  sur  l’un  des 
deux  atomes  de  carbone  de  la  double  liaison  (dans  l’etape  1  du  mecanisme). 


II  resulte  de  cet  enonce  que  le  proton  issu  de  l’hydracide  se  fixe  preferentielle- 
ment  sur  l’atome  de  carbone  le  moins  substitue  d’un  alcene. 

3.2. 4. 5.  Interpretation  de  la  cinetique 

■  L’etape  cinetiquement  determinante  du  mecanisme  rend  compte  d’une  cinetique 
d’ordre  deux,  ce  qui  n’est  pas  observe  dans  tous  les  cas.  Ce  mecanisme  n’est  alors 
qu’une  representation  approchee  de  la  realite. 

■  La  reaction  de  protonation  d’un  alcene  est  d’autant  plus  rapide  que  le  carboca¬ 
tion  auquel  elle  conduit  est  plus  stable.  Or,  plus  un  alcene  est  substitue,  plus  la 
classe  des  carbocations  qu’il  peut  donner  est  elevee  et  plus  ces  carbocations  sont 
stables.  On  justifie  ainsi  la  reactivite  relative  des  alcenes. 

3.2. 4. 6.  Interpretation  de  I'absence  de  stereoselectivite 

Les  trois  liaisons  issues  de  l’atome  de  carbone  porteur  de  la  charge  +  e  du  carbo¬ 
cation  sont  a  120°  dans  un  plan  («  carbocation  plan  ») ;  l’ion  halogenure  a  done  la 
meme  probability  d’attaque  d’un  cote  ou  de  l’autre  de  ce  plan. 

Pour  s’entrainer  :  ex.  1.2  et  2.1 


3.2.5.  Exemples  de  mise  en  oeuvre  de  la  regie  de  Markovnikov 

II  y  a  regioselectivite  de  l’addition  d’un  hydracide  HX  sur  un  derive  ethylenique 
dissymetrique  du  type  H2C  =  CH  -  Y.  Le  document  15  donne  quelques  observa¬ 
tions  experimentales. 


(*)  L’effet  attracteur  du  groupe  -CF3 

□ 

destabilise  le  carbocation  H3C-CH-CF3 


H2C  =  CH-y 

variation  de  la 
constante  de  vitesse 
par  rapport 
a  l’ethene 

produit 

majoritaire 

conformite  avec 
Penonce  I  de  la  regie 
de  Markovnikov 
relative  a  un  alcene 

H2C  =  CH-X' 
(X'  est  un  atome 
d’halogene) 

diminution 

H3C-CHX-X' 

oui 

H2C  =  CH-Ofl 

augmentation 

H3C-CHX-Otf 

oui 

H2C  =  CH-CF3 

diminution 

XCH2-CH2-CF3 

non,  contraire© 

Doc.  15  Donnees  experimentales  sur  l’addition  d’hydracide  HX  sur  un  derive  du 
type  H2C  =  CH-Y. 


Dans  tous  ces  cas,  l’enonce  II  de  la  regie  de  Markovnikov  reste  valable. 

Pour  determiner  l’orientation  de  l’addition,  il  est  necessaire  pour  les  derives  ethy- 
leniques  d’etudier  la  stabilite  des  deux  carbocations  susceptibles  de  se  former  eu 
egard  aux  effets  electroniques  des  groupes  fonctionnels  presents  (cf.  Application  2, 
page  suivante). 
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APPLICATION  2 


Hydrochloration  du  chlorure  de  vinyle 


Commented  en  termes  de  stabilite  de  carbocation,  /' obtention  majoritaire  de  1 ,1  -dichloroethene  lors  de  l’ addition 
de  chlorure  d’  hydrogene  au  chlorure  de  vinyle  H2C  =  CHC1. 


H2C 


H3C  —  CH  =  Cl  © 

elrC 

H3C— CH  C1I 


B 

carbocation 

secondaire 

+ 

mesomerie 


ciQ 


majoritaire 

h3c— chci2 


©  _ 

h2c—  ch2—  C1I 


A 

carbocation 

primaire 


ci0 


H,C  —  CH2 
I  I 
Cl  Cl 


Conformement  au  raisonnement  precedent  (c/.  §  3.2.43.), 
qu’il  conviendrait  de  reprendre  ici,  la  formation  majo¬ 
ritaire  de  H3C-CHC12  provient  du  carbocation  inter- 
mediaire  B  plus  stable  que  le  carbocation  A. 


B  est  un  carbocation  secondaire,  mais  dont  la  charge  +  e 
est  accentuee  par  l’atome  de  chlore  (electronegatif)  voi- 
sin,  alors  que  A  est  primaire,  mais  sa  charge  +  e  est  moins 


accentuee  par  l’atome  de  chlore,  car  cet  atome  de  chlore 
est  plus  eloigne  que  dans  B. 

Cependant,  deux  formules  mesomeres  peuvent  etre 
ecrites  pour  B  ;  elles  traduisent  une  delocalisation  de  la 
charge  du  carbocation.  L’ observation  experimentale  du 
produit  majoritaire  indique  que  la  delocalisation  elec- 
tronique  dans  B  est  plus  stabilisante  que  n’est  destabi- 
lisant  l’effet  de  I'atome  de  chlore  electronegatif  proche. 


Pour  s’ entr ainer 


ex.  9  ) 


Les  reactions  d’addition  etudiees  dans 
ce  paragraphe  3  sont  qualifiees  d’ elec¬ 
trophiles  parce  que  l’etape  cinetiquement 
determinante  est  l’attaque  electrophile  de 
la  liaison  C  =  C  . 


3.3  •  Addition  d'eau  :  hydratation 

3.3.1.  Bilan  et  conditions 


L’eau  s’additionne  sur  la  double  liaison  C  =  C  d’un  derive  ethylenique 
en  presence  d’acide  fort  (l’acide  sulfurique  H2SO4  principalement)  pour 
donner  un  alcool.  Un  alcene  donne  ainsi  un  alcanol. 


Une  solution  d’acide  peu  concentree  suffit  pour  une  addition  sur  un  derive  substi¬ 
tute  au  niveau  de  la  liaison  C  =  C. 


Exemple  : 


H2S04  a  50  % 
HjO 


50% 


Un  alcene  peu  substitute  necessite  un  acide  plus  concentre.  Dans  une  premiere  etape, 
il  y  a,  dans  ce  cas,  formation  d’un  hydrogenosulfate  d’alkyle  ;  celui-ci  est  ensuite 


hydrolyse  en  alcool. 

Exemple  : 

H2S04  a  80  % 

^>—  oso2oh 

H20 

r~ 

A 

^  Le  symbole  A  indique  un  chauffage. 

j  propene 

hydrogenosulfate 

d’isopropyle 

propan-2-ol 
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alcene 

ferei  pour 
l’hydratation  en 
milieu  acide  a  25  °C 

h2c=ch2 

ethene 

1 

h3c-ch=ch2 

propene 

1,0. 106 

(CH3)2C  =  ch2 

2-methylpropene 

2,5. 1011 

Doc.  1 6  Constante  de  vitesse  relative 
de  l’hydratation  de  quelques  alcenes  de 
plus  en  plus  substitues. 


3.3.2.  Observations  experimentales 

■  Cinetique  chimique 

II  y  a  peu  de  resultats  concemant  la  loi  cinetique.  La  vitesse  augmente  avec  le  degre 
de  substitution  de  l’alcene  (doc.  16). 

■  Regioselectivite 

Comme  l’addition  d’hydracide,  l’addition  d’eau  en  milieu  acide  fort  suit  la  regie 
de  Markovnikov.  Parmi  les  deux  alcools  qui  peuvent  se  former,  Palcool  de  la  classe 
la  plus  elevee  est  obtenu  tres  majoritairement.  Les  exemples  ci-dessus  illustrent 
cette  regioselectivite.  En  consequence,  l’addition  d’eau  ne  peut  etre  utilisee  pour 
la  preparation  d’un  alcool  primaire*'”*  (le  2-methylpropene  ne  conduit  pas  au 
2-methylpropan- 1  -ol) . 


3.3.3.  Schema  reactionnel 


(*)  Exception  faite  bien  evidemment  pour 
l’obtention  de  l’ethanol  H3C-CH2OH  a 
partir  de  l’ethene  H2C  =  CH2  . 

V _ I _ I _ / 


(**)  Toutes  ces  etapes  sont  renversables 

(cf.  §  3.3.4.  et  chapitre  14  §  9.) 

V _ _ _ / 


■  Description 

Dans  une  premiere  etape  cinetiquement  determinante,  on  admet  la  formation  d’un  car- 
bocation.  Ce  carbocation  est  ensuite  attaque  par  une  molecule  d’eau,  plus  nucleophile 
que  l’anion  de  l’acide  fort,  rnais  suitout  presente  en  bien  plus  grande  quantite.  II  se 
forme  l’acide  conjugue  de  l’alcool ;  celui-ci  est  tres  fort  et  tres  majoritairement  depro¬ 
tone  en  alcool.  II  y  a  done  catalyse  par  les  ions  hydronium.  Le  schema  est  donne  ci- 
apres  sur  l’exemple  de  l’hydratation  du  2-methylpropene. (  * 


H3C 


\  /"^© 
C==CH2  +  H 


H3C 


2-methylpropene 


etape 

cinetiquement 

determinante 


H 

C  '© 

H3C  '*0  — H 
\  /“ 

►  C 

/  \ 

h3c  ch3 

acide  conjugue  de  F  alcool 


h3c  /O— h 

\  / 

c 

/  \ 

h3c  ch3 

alcool 

2-methylpropan-2-ol 


APPLICATION  3 


Donner  le  schema  reactionnel  de  l’  hydratation  du  pro-  passage  par  un  hydrogenosulfate  d’alkyle,  decompose 

pene  en  presence  d’ acide  sulfurique  concentre,  avec  ensuite  par  addition  d’eau. 


O 


H3C  -  CH  =  CH2  +  H  -  O  -S  -O  -H 


etape 


© 


e  ? 


o 


o 


cinetiquement 

determinante 


H3C  -CH-  CH3  +  10  —  S  -O  -H 


O 


©  © 

H3C  -  CH-  CH3  +,10  — S  — O  -H 


O 


H  H  ^ 

\  /  © 

XQ,  H-O-H 

C  lors  de  l’hydrolysel*)  I  P) 

H3C  -  CH  -  CH3  - —  H3C  -  CH  -  CH3  +  HS04 

id 

Ol 

1 

o  =  s  =0 

I 

OH 


H3C  —  CH  -  CH3 

oso2oh 

hydrogenosulfate  d’isopropyle 


10  -H 

I 


©/, 


H3C  -  CH  -  CH3  +  I  [  T1aq)  +  HS04 


(*)  Dans  l’eau  H2SO4  concentre  est  dissocie  en  ions  H+(aq)  et  HSO4. 
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(*)  La  regioselectivite  de  l'hydratation 
d’un  derive  ethylenique  est  expliquee  de 
la  meme  fajon  que  celle  de  l'addition  d’un 
hydracide  halogene. 

V _ _ _ / 


■  Interpretation  de  la  regioselectivite*"* 

Dans  l’etape  de  protonation  de  la  double  liaison,  deux  carbocations  peuvent  se  for¬ 
mer  :  le  2-methylpropene  peut  donner  un  carbocation  tertiaire  et  un  carbocation 
primaire. 


H3C 

\© 

c-ch3 

/ 

h3c 

© 

H3C  CHo 

\  / 

c 

/  \ 

h3c  h 


carbocation 

tertiaire 

plus  stable  que 

le  carbocation 
primaire 


Le  carbocation  tertiaire  est  plus  stable  que  le  carbocation  primaire,  il  en  est  de  meme 
des  etats  de  transition  qui  y  conduisent ;  le  carbocation  tertiaire  est  done  plus  vite 
forme  que  le  carbocation  primaire.  Comme  ce  carbocation  est  forme  dans  l’etape 
cinetiquement  determinante,  il  conduit  a  l’alcool  le  plus  vite  forme. 

Nous  admettrons  que  l’alcool  le  plus  rapidement  forme  est  le  produit  majoritaire 
dans  ces  conditions. 

■  Interpretation  de  l’influence  de  la  structure  de  l’alcene  sur  la  cinetique 

Plus  P  alcene  est  substitue,  plus  les  carbocations  formes  dans  l’etape  1  sont  substi¬ 
tutes,  plus  ils  sont  stables  et,  selon  le  raisonnement  precedent,  plus  il  sont  rapide¬ 
ment  formes. 


3.3.4.  Hydratation  d'un  derive  ethylenique 
et  deshydratation  d'un  alcool 


(**)  La  deshydratation  d’un  alcool  en 
alcene  est  etudiee  au  chapitre  14  §  5  page 
420. 

v _ / 


■  Ces  deux  processus  sont  inverses  l’un  de  l’autre  * . * : 

1 

derive  ethylenique  +  LLO  - — -  alcool  (reaction  exothermique 

“  1  dans  le  sens  1) 


L’hydratation  ne  se  produit  qu’en  presence  d’acide  (un  alcene  est  stable  en  pre¬ 
sence  d’eau  et  en  1’ absence  d’acide). 


(***)  L’ elevation  de  temperature  deplace 
l’equilibre  dans  le  sens  -1  endothennique. 


■  Lorsque  l’equilibre  est  atteint,  il  peut  etre  deplace  : 

•  dans  le  sens  1  par  exces  d’eau  ; 

•  dans  le  sens  -  1  : 

-  en  eliminanl  1’eau  ou  en  eliminant  l’alcene  par  distillation  (dans  ce  dernier  cas, 
cela  peut  eviter  que  l’alcene  forme  ne  se  polymerise  en  milieu  acide) ; 

-  par  elevation  de  la  temperature^  > ;  dans  le  cas  ou  la  temperature  est  assez  ele- 
vee,  la  reaction  renversable  est  alors  a  l’equilibre. 

Pour  obtenir  un  alcool  a  partir  d’un  derive  ethylenique,  une  temperature  moins  ele- 
vee  est  requise. 

Dans  le  cas  d’un  controle  cinetique  de  la  reaction,  e’est  l’alcool  le  plus  rapidement 
forme  qui  est  majoritaire. 


cc  Pour  s’entrainer :  ex.  1.3  et  2.3  ) 
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E)  Addition  radicalaire 
de  bromure  d'hydrogene 


4.1  •  Conditions  et  bilan 


En  solvant  apolaire  et  en  presence  de  peroxydes  (composes  du  type  R-O-O-R  , 
contenant  une  liaison  simple  O-O)  ou  de  rayonnement  U.V.,  le  bromure  d’hy- 
drogene  HBr  donne  sur  un  alcene  dissymetrique  un  produit  d’ addition  regiose- 
lective.  Le  sens  preferentiel  de  l’addition  est,  ici,  l’oppose  de  celui  attendu  pour 
une  reaction  ionique  (pour  une  reaction  ionique,  l’orientation  regioselective  est 
determinee  par  la  regie  de  Markovnikov). 


Exemple  : 


solvant  polaire 
obscurite 

'  addition  lente 


,  +  HBr 


Br 


solvant  apolaire 
peroxydes  ROOR 
ou  rayonnement  U.V. 

addition  rapide 


2-bromobutane 

produit  unique 
rendement  90  °k 


1-bromobutane 

produit  unique 
rendement  95  % 


orientation 

Markovnikov 


orientation 
opposee  a  celle 
de  Markovnikov 


(*)  M.S.  Kharasch,  (1895-1957), 
Universite  de  Chicago,  interpretation  vers 
1930. 


L’  orientation  observee  en  presence  de  peroxydes,  dite  anti-Markovnikov,  a  ete 
etudiee  et  interpretee  par  Kharasch*"*  et  Mayo  ;  elle  est  connue  sous  le  nom 
d’effet  Kharasch.  Pour  observer  seulement  l’orientation  Markovnikov,  l’alcene 
doit  etre  purifie  pour  eviter  toute  trace  d’hydroperoxyde  R-  O  -  OH  qui  pourrait  se 
former  par  action  du  dioxygene  sur  l’alcene. 


4.2  •  Interpretation 

4.2.1.  Mecanisme 

Les  conditions  experimentales  (absence  de  solvant  polaire,  reaction  en  presence  de 
peroxydes  ou  de  lumiere  U.V.)  sont  en  faveur  d’un  mecanisme  radicalaire.  Un  meca¬ 
nisme  en  chaine,  en  trois  phases,  est  admis  (cf.  chap.  5). 


Une  fleche  a  une  demi-pointe  indique  le 

mouvement  d’un  electron. 

V _ _ _ / 


(**)  Dans  le  cas  du  peroxyde  de 
benzoyle,  les  radicaux  se  transforment 
par  une  premiere  reaction  de  transfert : 

Ph-CO-O^O-CO-Ph  A. 

2  Ph- CO -O’  =  2  PIP  +  2  C02 

v _ _ _ / 


(***)  L’atome  d'hydrogene  forme  ne  pai'- 
ticipe  pas  (pour  des  raisons  thermodyna- 
miques)  a  la  suite  des  reactions. 


■  Amorcage  (ou  initiation  ;  creation  de  radicaux)  et  transfert 

•  En  presence  de  peroxydes  : 

Un  peroxyde  possede  une  liaison  simple  0-0 . 11  peut  s’agir  d’un  peroxyde 
d’alkyle  R-O-O-R  (ou  R  est  alors  un  groupe  alkyle)  ou  d’un  peroxyde  d’acyle 
dont  le  plus  utilise  est  le  peroxyde  de  benzoyle  Ph  -  CO  -  O  -  O  -  CO  -  Ph  .  La  liai¬ 
son  simple  0-0  est  facilement  rompue  par  chauffage  ;  la  rupture  est  symetrique 
et  forme  deux  radicaux*  ' 


Amorcage:  R-O-O-R  2 R-0’ 

(1) 

Cette  etape  d'annorcage  est  suivie  d’une  etape  de  transfert : 

Transfert:  R-0*  +  H^Br  — ►  R- OH  +  Br* 

d') 

•  L’amorgage  peut  etre  obtenu  par  voie  photochimique  (symbolisee  par  un  photon 

/!V> :  hv 

H-Br  — ^  H’  +  Br*  ****> 
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■  Propagation 

Soit  l’exemple  de  la  reaction  sur  le  propene  : 

Propagation  :  H3C-CH  ="CH^+Br*  — -  H3C - *CH - CH2Br  (2) 

H3C-’t5H^CH^B]r+H'x- Br  - ►  H3C-CH2-CH2Br  +  Br*  (3) 


A  la  fin  de  cette  boucle  de  propagation,  il  y  a  regeneration  des  radicaux  Br". 
■  Terminaison  (ou  rupture  ;  recombinaison  de  radicaux) 


Terminaison : 

2  Br*  +  M  - -  Br2  +  M 

ou : 

2  R’  - -  R2 

M  est  une  molecule  du  milieu,  appelee  partenaire  de  choc,  necessaire  pour  absor¬ 
ber  l’energie  liberee  par  la  combinaison  des  deux  radicaux  Br". 

R’  designe  le  radical  H3C-*CH-CH2Br  ;  l’energie  liberee  par  la  formation  de  la 
liaison  C  -  C  a  partir  de  deux  radicaux  peut  se  repartir  entre  les  energies  de  vibration 
des  differentes  liaisons  de  R2  ;  un  partenaire  de  choc  n’est  done  pas  necessaire. 

4.2.2.  Regioselectivite  anti-Markovnikov  :  effet  Kharasch 

■  La  regioselectivite  observee  peut  etre  attribute  a  l’attaque  preferentielle,  pour  des 
raisons  de  moindre  encombrement  sterique  lors  de  la  premiere  etape  de  propagation, 
de  l’atome  de  carbone  le  moins  substitue  par  l’atome  de  brome.  Une  autre  premiere 
etape  de  propagation  est  envisageable,  avec  formation  d’un  radical  different : 

H3C - CH  =  CH2  +  Br*  - -  H3C-CHBr-"CH2  (2') 

Le  radical  forme  dans  l’etape  (2’)  est  primaire  ;  il  est  moins  stable  que  le  radical 
secondaire  forme  dans  l’etape  (2).  L’etape  (2)  est  done  plus  favorable  que  l’etape 
(21).  Ceci  interprete  la  regioselectivite  observee  et  l’effet  Kharasch. 

■  De  faijon  generate  : 

La  regioselectivite  de  l’addition  radicalaire  du  bromure  d’hydrogene  sur 
un  derive  ethylenique  resulte,  lors  de  la  premiere  etape  de  propagation, 
de  l’attaque  preferentielle  de  l’atome  de  carbone  le  moins  substitue,  ce  qui 
correspond  en  fait  a  la  formation  preferentielle  du  radical  le  plus  stable. 


4.2.3.  Stereochimie 


(**)  La  stmeture  est  trouvee  quelquefois 
faiblement  pyramidale,  mais  l’inversion 
rapide  de  la  configuration  de  la  pyramide 
revient,  pour  sa  reactivite,  a  ce  qu’elle  soit 
plane. 

V _ 


\\  n’est  pas  observe,  en  general,  de  stereoselectivite.  Le  passage  par  un  radical 
considere  comme  statistiquement  plan  donne  la  meme  probabilite  de  fixer  l’atome 
d’hydrogene  d’un  cote  ou  de  l’autre  pour  former  les  deux  configurations  enantio- 
meres  lorsque  cet  atome  de  carbone  devient  asymetrique  (les  trois  liaisons  issues 
de  l’atome  de  carbone  porteur  de  1’electron  celibataire  sont  considerees  a  120°  dans 
un  plan)^*). 

4.3  •  Influence  de  la  nature  de  Thydracide  HX 

Le  bromure  d’hydrogene  est  le  seul  hydracide  a  donner  une  addition  avec  effet 
Kharasch.  L’etape  (2)  est  endothermique  et  lente  avec  l’iode,  la  chaine  ne  peut  pas 
se  propager.  Avec  HC1,  e’est  l’etape  (3)  qui  est  endothennique  et  defavorise  la  reac¬ 
tion  en  chaine. 

<£  Pour  s’entrainer  :  ex.  1.4  et  2.2  ) 


Reactivite  de  la  double  liaison  carbone-carbone 

B  Ozonolyse  des  derives  ethyleniques 
(alcenes  en  particular) 


L’ ozonolyse  consiste  en  une  rapture  oxydative  de  la  double  liaison  C  =  C  par  l’ozone 
conduisant  a  des  composes  carbonyles. 


(*)  II  se  fonne  une  mince  couche  d’ozone 
dans  la  haute  atmosphere  entre  15  et  25 
km  d’altitude  sous  Taction  du  rayonne- 
ment  solaire  ultraviolet  (entre  220  et  290 
nm)  ;  il  en  resulte  un  filtrage  des  rayon- 
nements  U.V.  susceptibles  d’effets  nocifs 
sur  la  terre. 

V, _ _ _ / 


(**)  La  demi-equation  s’ecrit : 

03(g)  +  2  H+(aq)  +  2e"  =  02(g)  +  H20 

V _ _ _ / 


-© 

O0v_ 

'0  (o 


0 


-© 

-A 

10  01 
0-  “ 


II 


Doc.  17  Formules  mesomeres  de 
T  ozone. 


(***)  -  78  °C  est  la  temperature  obte- 
nue  par  un  melange  carboglace 
-propanone.  La  carboglace  est  du  dioxyde 
^de  carbone  solide. _ ^ 


5.1  •  L'ozone  ou  trioxygene  03 

■  Obtention 

Lorsqu’un  courant  de  dioxygene  gazeux  sec  est  soumis,  dans  un  appareil  appele 
ozoniseur,  a  la  decharge  d’un  arc  electrique,  il  se  forme  un  melange  de  dioxygene 
et  d’ozone  a  3  a  4  %  en  volume  d’ozone.  L’ozone  peut  egalement  se  former  par 
Taction  d’une  lumiere  ultraviolette  sur  le  dioxygene*"  K 

■  Proprietes 

L’ozone  pur  est  un  gaz  dangereux  a  respirer,  caracterise  par  une  odeur  forte  (ozone 
vient  du  grec  ozein  qui  signifie  «  sentir  »),  decelable  au  voisinage  d’appareils  elec- 
triques  provoquant  des  etincelles  (en  particulier  au  voisinage  des  photocopieurs). 
C’est  un  compose  instable,  mais  sa  decomposition  est  lente  a  la  temperature 
ordinaire.  La  liquefaction  fractionnee  permet  d’obtenir,  a  basse  temperature 
(#eb  =  -112  °C),  un  liquide  pur,  bleu  fonce,  instable  et  explosif. 

La  molecule  est  diamagnetique  et  polaire  (moment  dipolaire  de  0,66  D). 

L’ozone  est  un  oxydant  puissant,  comme  le  montre  la  valeur  elevee  du  potentiel 
standard  du  couple  03(g)/02(g)(**),  E°  =  2,07  V. 

■  Structure 

Elle  est  representee  par  deux  formules  de  Lewis  mesomeres  (I  et  II)  (doc.  17),  de 
meme  poids  statistique.  Celles-ci  se  determinent  par  la  V.S.E.P.R.,  du  fait  des  repul¬ 
sions  des  deux  doublets  de  liaisons  et  du  doublet  libre,  une  structure  «  trigonale  » 
des  doublets  et  une  disposition  coudee  des  atomes. 


5.2  •  Realisation  d'une  ozonolyse 


■  Ozonation,  formation  d’un  ozonide 

Un  courant  de  dioxygene  ozonise  est  envoye  barboter  dans  une  solution  du  derive 
ethylenique  dans  un  solvant  tel  que  le  dichloromethane,  le  methanol,  l’ethanoate 
d’ethyle,  vers  -  70  °c(** *),  jusqu’a  persistance  d’une  teinte  bleue  (ozone  en  exces). 
Il  se  forme  un  compose  intermediaire,  appele  ozonide ,  isolable,  mais  explosif. 


■  Traitement  reducteur  de  Tozonide  :  obtention  d’aldehydes  et/ou  de  cetones 


Le  compose  intermediaire  forme,  /’  ozonide,  dans  une  seconde  etape,  peut  etre  reduit 
par  le  dimethylsulfure,  (CH3)2S  (oxyde  en  dimethylsulfoxyde  (CH3)2S=0).  On 
laisse  remonter  la  temperature  a  sa  valeur  ambiante  et  les  produits  sont  verses  dans 
de  l’eau  avant  d’etre  separes  (elimination  du  DMSO). 


La  reduction  peut  aussi  etre  realisee  par  du  zinc  en  presence  d’une  solution  aqueuse 
d’acide  (ethanoique)  ou  par  le  dihydrogene  gazeux  en  presence  de  platine,  catalyseur. 
Dans  ces  conditions,  Tozonolyse  conduit ,  apres  rupture  de  la  double  liaison  C  =  C 
a  la  formation  de  deux  composes  carbonyles,  aldehydes  et/ou  cetones. 
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Exemples : 
H3C. 


\  1)  03, 
ch2x  /ch3  ch2ci2  h3c-ch2 
c  =  c  — — — - 

H3C/  XH  2)  Zn, 


CH3COOH 


.  ch3  1)  o3, 

ch2ci2 


2)  H2,  Pt 


1)  o3, 
ch2ci2 

2)  (CH3)2S 


>°  +  K 


ch3 

O  +  0  = 

h3c  XH 

butanone  ethanal 

(90  %) 


(85  %) 

6-oxoheptanal 


+  O 


H 


H 

methanal 


Dans  les  conditions  utilisees,  un  noyau  benzenique  ou  le  groupe  hydroxyle  d’un 
alcool  ne  sont  pas  oxydes. 


■  Traitement  oxydant  de  l’ozonide  :  obtention  d’acides  carboxyliques  et/ou 
de  cetones 


L’ozonide  peut  aussi  subir  un  traitement  oxydant  par  ajout  d’eau  oxygenee  (solu¬ 
tion  aqueuse  de  peroxyde  d’hydrogene,  H2O2).  Les  aldehydes  qui  seraient  obtenus 
dans  le  traitement  reducteur  precedent  sont  alors  transformes  en  acides  carboxy¬ 
liques. 

Exemple  : 


1)03 

H3C-CH  =  CH-CH3 - >-  2  H3C-COOH 

but-2-ene  2)  H202,  H20 


Dans  le  cas  d’une  liaison  C  =  CH2  terminale,  l’un  des  compose  formes  a  partir  du 
groupe  =  CLL  est  le  dioxyde  de  carbone  CO2. 

1)03 

Ph-CH2-CH=CH2 - ►  Ph-CH,-C00H  +  C02(g) 

3-phenylprop-l-ene  2)  H202,  CH3COOH  acide  phenylethanoique 


(*)  II  n'y  a  oxydation  que  si  les  deux  frag¬ 
ments  obtenus  sont  des  acides  carboxy¬ 
liques. 

_ / 


5.3  •  Interpretation  de  I'ozonolyse 

■  Ozonation 

L’ ozone  oxyde  le  derive  ethylenique  en  ozonide  (ou  1,2,4-trioxolane)  : 


Efi 
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■  L’ozonide  est  ensuite  soit  reduit,  soit  hydrolyse  en  presence  de  H2O2  selon  le 
traitement  opere. 

■  Les  demi-equations  d’oxydoreduction  permettent  de  verifier  ces  oxydations  et 
reductions. 


Exemple  : 


ozonide 


+  2  H+  +  2  e“ 


reduction 


aldehyde 


+  h2o 


II  y  a  globalement  oxydation  du  derive  ethylenique  en  produits  carbonyles. 

R'  R 

+  2H20  =  \=0  +  +  4  H++  4e- 

R2X  XH 

oxydation  aldehyde 


2X 

R2  H 


■  En  synthese  organique,  on  appelle  ozonolyse  Taction  de  l’ozone,  qu’elle  soit 
suivie  d’un  traitement  reducteur  ou  oxydant  de  l’ozonide  forme. 

Remarque 

I  On  parle  quelquefois,  a  tort,  d’ozonolyse  oxydante  ou  reductrice.  Dans  les  deux  cas,  il  y 
a  oxydation  du  derive  ethylenique  en  ozonide  et  globalement  toujours  en  composes  car¬ 
bonyles.  C’est  le  traitement  de  l’ozonide  qui  peut  etre  oxydant  ou  reducteur. 

5.4  •  Interet  de  I'ozonolyse  des  alcenes 

■  Synthese 

L’ozonolyse  des  derives  ethyleniques  est  d’usage  courant  en  synthese.  Elle  permet 
une  rupture  tres  selective  de  la  double  liaison  C=C,  souvent  sans  reactions  para¬ 
sites  qui  peuvent  apparaitre  sous  Taction  d’autres  oxydants  puissants.  L’obtention 
d’aldehydes  est  interessante,  car  l’oxydation  d’un  alcool  primaire  conduit  souvent 
a  l’acide  carboxylique. 

■  Analyse  qualitative 

Elle  a  longtemps  ete  utilisee  en  analyse  qualitative  dans  la  determination  de  la  struc¬ 
ture  d’un  alcene.  En  effet,  les  aldehydes  et  cetones  formes  dans  une  ozonolyse  en 
milieu  reducteur  peuvent  etre  facilement  identifies.  Mais  les  techniques  spectro- 
scopiques  remplacent  aujourd’hui  avantageusement  cette  methode. 


APPLICATION  4 


Identification  d'un  derive  ethylenique 


faction  de  l’  ozone  suivie  d’un  traitement  par  le  sulfure 
de  dimethyle  sur  un  derive  ethylenique  A  deformule  brute 
C6Ui0  fournit  du  methanal  et  de  la  cyclopentanone . 
Determiner  laformule  du  derive  A.  Qu’ await  donne  une 
ozonolyse  avec  traitement  oxydant  de  l’  ozonide  ? 


Le  derive  A  est  obtenu  en  recombinant  les  produits  d’ozo¬ 
nolyse,  ce  qui  est  obtenu  en  lisant  de  droite  a  gauche  le 


schema  suivant.  A  est  done  le  methylidenecyclopentane. 
Le  schema  de  son  ozonolyse  est : 


UO3 


[^y^0  +  0=\ 


H 
H 

methanal 


2)  (CH3)2S 

methylidenecyclopentane  cyclopentanone 
Une  ozonolyse  avec  traitement  oxydant  de  l’ozonide  aurait 
donne  du  dioxyde  de  carbone  et  la  cyclopentanone. 


it  Pour  s’entrainer :  ex.  7, 18  et  19  ) 


©  Hachette  Uvre  -  H  Prepa  I  Chimie,  lre  annee,  PCSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


©  Hachette  Livre  -  H  Prepo  I  Chimie,  lK  annee,  PCSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Reactivite  de  la  double  liaison  carbone-carbone 


m  Structure 


La  structure  des  derives  ethyleniques  est  «  plane  »  :  les  atomes  de  carbone  trigonaux  de  la  liaison  C  =  C  et  les 
quatre  atomes  qui  leur  sont  lies  ont  leur  noyau  dans  un  meme  plan,  les  trois  liaisons  issues  d’un  atome  de  carbone 
trigonal  sont  a  120°  dans  un  plan.  La  rotation  autour  de  la  liaison  double  n’est  en  general  pas  possible  et  les  deux 
configurations  diastereoisomeres  qui  peuvent  en  resulter  sont  alors  separables. 

■ ■  Reactivite  de  la  double  liaison  C=C 

•  Un  reactif  nucleophile  est  donneur  de  doublet  a  un  autre  reactif,  dit  electrophile,  qui  accepte  ce  doublet,  pour 
etablir  une  liaison  entre  eux,  cette  mise  en  commun  de  doublet  etant  appreciee  du  point  de  vue  de  sa  vitesse  (point 
de  vue  cinetique). 

Une  base  de  Lewis  est  donneur  de  doublet  a  un  autre  reactif,  dit  acide  de  Lewis,  qui  accepte  ce  doublet,  pour  eta¬ 
blir  entre  eux  une  liaison,  cette  mise  en  commun  de  doublet  etant  appreciee  du  point  de  vue  du  caractere  plus  ou 
moins  total  de  la  reaction  (point  de  vue  thermodynamique). 

Un  reactif  nucleophile  est  une  base  de  Lewis,  un  reactif  electrophile  est  un  acide  de  Lewis,  et  reciproquement. 

•  Les  proprietes  des  liaisons  C=C  sont  liees  a  leur  structure  : 


caracteristique 

consequence 

zone  riche  en  electrons 

attaque  par  •  des  acides 

•  des  electrophiles 

•  des  oxydants 

insaturation 

reactions  d’addition  et  de  polymerisation 

site  de  moindre  resistance 

de  la  chaine  carbonee 

coupure  selective  par 
ozonolyse 

im  Regioselectivite  de  I'addition 

•  Addition  ionique  :  Markovnikov 

-  Enonce  I  pour  un  alcene 

L’ addition  d’un  compose  H^©-A^©  sur  la  double  liaison  d’un  alcene  dissymetrique  conduit  de  fa^on  preferen- 
tielle  a  la  fixation  du  groupe  A  sur  l’atome  de  carbone  le  plus  substitue,  done  de  la  fixation  de  l’atome 
d’hydrogene  sur  l’atome  de  carbone  le  moins  substitue. 

-  Enonce  II  general 

Lors  de  I’addition  d’un  compose  H^©-A^©  sur  un  derive  ethylenique,  le  produit  majoritaire  est  celui  provenant 
du  carbocation  le  plus  stable,  forme  par  fixation  du  proton  H©  sur  l’un  des  deux  atomes  de  carbone  de  la  double 
liaison  (dans  l’etape  1  du  mecanisme). 

•  Addition  radicalaire  :  effet  Kharasch 

L’ orientation  regioselective  de  I’addition  radicalaire  du  bromure  d’hydrogene  sur  un  derive  ethylenique  dissyme¬ 
trique  resulte,  lors  de  la  premiere  etape  de  propagation,  de  l’attaque  preferentielle  de  l’atome  de  carbone  le  moins 
substitue,  ce  qui  correspond  a  la  formation  preferentielle  du  radical  le  plus  stable. 

mi  stereochimie  anti  de  I'addition 

Lors  de  I’addition  anti  d’un  reactif  sur  une  double  liaison  C=C,  les  deux  atomes  ou  groupes  issus  du  reactif  se 
fixent  de  part  et  d’ autre  du  plan  de  la  double  liaison. 
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Reactions  d'addition( ) 


electrophile  ionique 

radicalaire 

reactif 

dihalogene 

hydracide  HZ 

eau  H2O 

HBr 

CI2  >  Br2 

HI  >  HBr  >  HC1 

seul  hydracide  : 

HBr 

a 

conditions 

sans  catalyseur, 
a  temperature 
ordinaire 

HX  gazeux, 
alcene  liquide, 
ou  dans  un 
solvant  inerte 

catalyse  acide 
H©  (H2S04) 

solvant  apolaire, 
presence  de 
peroxydes  ou  d’U.V. 

15 

CL) 

t/5 

a 

#o 

produit  obtenu 
a  partir  d’un 
alcene 

derive  diha¬ 
logene  vicinal 
dihalogenoalcane 

derive  halogene 

halogenoalcane 

alcool 

alcanol 

derive  halogene 

halogenoalcane 

-d 

a 

© 

o 

exemple  :  sur  le  1- 
methylcyclohexene 

r^ysa  Ck""'N 

H"" 

^\^OH 

cn 

regioselectivite 

Markovnikov 

Markovnikov 

anti- 

Markovnikov, 
effet  Kharash 

5  cs 

•J3  S 
cs  SJ 

6  .1 

cinetique 

v  =  k.[E].[  Cl2] 
complexe  avec  Bit 

complexe 

Lm 

C«  '(« 

■g  a, 

©  X 

effet  de  groupes 
alkyle 

substituants 

v  augmente 

v  augmente 

v  augmente 

stereospecificite 

anti  a  100  % 

en  general  non 

non 

en  general  non 

E 

deux  etapes 

intermediate  ion 
halonium  ponte 

deux  etapes 

intermediate 

carbocation 

deux  etapes 

intermediate 

carbocation 

reaction 
radicalaire 
en  chaine  : 

•  amorgage  et  trans- 
fert  pour  former  Br‘ : 
RO-OR  — *  2RO’ 

RO'  +  HBr 

- >  ROH  +  Br* 

"S 

C3 

© 

£ 

•  fixation  de  Br* 
sur  la  liaison  C  =  C 
donnant  le  radical 
le  plus  stable  et 
regeneration  de  Br* 
par  action  de  HBr 
sur  ce  radical 

•  terminaisons 

^  D’autres  reactions  d’addition  seront  vues  en  seconde  annee  (PC,  PC*). 
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Reactivite  de  la  double  liaison  carbone-carbone 


Reactions  d'ozonolyse 

•  L’oxydation  par  l’ozone  (dioxygene  ozonise)  a  basse  temperature  donne  un  ozonide. 

•  L’hydrolyse  de  l’ozonide  : 

-par  traitement  reducteur  (sulfure  de  dimethyle,  zinc  en  milieu  acide  aqueux,  dihydrogene  et  catalyseur)  conduit 
a  la  rupture  de  la  double  liaison  C=C  de  l’ethylenique  de  depart  et  a  la  formation  d’aldehyde  et/ou  de  cetone  ; 
-par  traitement  en  milieu  oxydant  (H2O2)  conduit  a  la  rupture  de  la  double  liaison  C=C  de  l’ethylenique  de  depart 
et  a  la  formation  d’acide  carboxylique  et/ou  de  cetone. 


O3 

(dioxygene 
ozonise)  R 1 

oxydation  /J2 


hydrolyse  en  milieu  reducteur 
ou  traitement  reducteur  de  l'ozonide 


(CH3)2s 
ou  Zn  (H+) 
ou  H2  et  catalyseur 


ozonide 


hydrolyse  en  milieu  oxydant 


R 1 

R3 

)=°  + 

°Kh 

H 

cetone 

aldehyde 

cetone  acide  carboxylique 


Exercices 


Stereochimie  de  I'addition 
des  dihalogenes  (ex.  4  a  6) 


Conseils  : 

Dans  les  exercices,  il  convient  de  determiner  le  produit  de  la 
reaction  proposee,  mais  aussi  d’  interpreter  la  reaction  par 
un  mecanisme  ou  un  schema  reactionnel  en  utilisant  sys- 
tematiquement  et  soigneusement  lesfleches  de  deplacement 
de  doublets  d’ electrons,  de  preciser  les  etapes  cinetiquement 
determinantes,  d’envisager  les  problemes  eventuels  de  regio- 
selectivite  ou  de  stereoselectivite  et  de  preciser  les  produits 
majoritaires  attendus. 

Dans  les  syntheses  a  proposer,  I’essentiel  est  de  trouver  la 
suite  de  reactions  a  realiser  en  indiquant  les  reactifs  pra¬ 
tiques  et  les  conditions  operatoires  convenables. 


Applications  directes  du  cours 


Differentes  reactions  - 

regio  et  stereoselectivite  (ex.  1  et  2) 

Determiner  le  (ou  les)  produit(s)  de  reaction  : 

1  •  du  dibrome  ; 

2  •  du  chlorure  d’hydrogene  ; 

3  •  d’une  solution  aqueuse  d’acide  sulfurique  ; 

4  •  du  bromure  d’hydrogene  en  presence  de  peroxydes  sur  : 

a.  le  2-methylpent-l-ene ; 

b.  le  (iQ-S-methylhex-S-ene  ou  le  (Z)-3-methylhex-3-ene  ; 

c.  le  1-ethylcyclopentene. 

Quel  est  le  produit  organique  majoritaire  forme  par 

action  : 

a.  du  2-methylbut-2-ene  ; 

b.  du  (£)-3-methylpent-2-ene  ; 

c.  du  1-methylcyclohexene  avec  chacun  des  reactifs  suivants  : 

1  •  chlorure  d’hydrogene  HC1  ? 

2  •  bromure  d’hydrogene  en  presence  de  peroxydes  ? 

3  •  une  solution  aqueuse  diluee  d’acide  sulfurique  ? 

4  •  dibrome  Bri  en  solution  dans  CCI4  ? 

Preciser  la  stereochimie  eventuelle  des  produits  majoritaires. 

o  Regioselectivite 

Le  bromure  d’hydrogene  est  mis  a  reagir  sur  le  2-methylbut- 
1-ene  en  presence  de  peroxyde  de  benzoyle  en  solvant 
apolaire.  Determiner  le  produit  majoritaire  et  justifier  sa 
fonnation  en  rappelant  le  mecanisme.  Sous  combien  de  confi¬ 
gurations  existe  le  produit  majoritaire  ?  Justifier  son  even¬ 
tuelle  activite  optique. 


1  •  a.  L’ addition  de  dibrome  sur  le  (Z)-but-2-ene 
conduit  a  un  produit  dedoublable  en  deux  enantiomeres. 
Representer  ces  deux  enantiomeres  en  projection  de  Newman, 
b.  Quelle  conclusion  peut-on  tirer  quant  au  mecanisme  de 
cette  reaction  d’ addition  ? 

2  •  Le  produit  d’addition  du  dibrome  sur  le  (E)-but-2-ene 
est-il  chiral,  racemique,  optiquement  actif  ou  inactif  ? 

L’ addition  du  dibrome  sur  la  double  liaison  C  =  C  de 
l’acide  maleique  (ou  (Z)-butenedio'fque)  donne  l’acide 
2,3-dibromosuccinique  racemique. 

L’ addition  du  dibrome  sur  la  double  liaison  C  =  C  de  l’acide 
fumarique  (ou  (Zi)-butenedioique)  donne  l’acide  2,3-dibro¬ 
mosuccinique  qui  ne  peut  etre  dedouble  en  enantiomeres. 
Expliquer  ces  faits  a  l’aide  des  mecanismes  de  reaction. 

Preciser  la  stereochimie  des  produits  obtenus  par 
action  du  dichlore  sur  : 


1  •  Determiner  les  produits  resultant  de  Paction  de  l’ozone 
suivie  d’un  traitement  reducteur  des  produits  suivants  ;  les 
nomrner.  Preciser  des  conditions  operatoires  possibles. 

a.  (Z)-3-methylhex-3-ene  ? 

b.  cyclohexene  ? 

c.  1 -methylcyclopentene  ? 

d.  3-methylhepta-2, 4-diene  ? 

2  •  Memes  questions  si  Paction  de  l’ozone  est  suivie  d’un 
traitement  oxydant. 


Utilisation  des  acquis 


Polarite  des  dichloroethenes 

Calculer  le  moment  dipolaire  des  isomeres  du  dichloroethene, 
connaissant  les  moments  dipolaires  de  liaison  suivants  : 


liaison  Ctrjg0nai— H 

liaison  Ctrjg0na]  —  Cl 

P(  D) 

0,4 

2,2 

(D  est  le  symbole  du  debye,  unite  de  moment  dipolaire.) 


1  •  le  (Z)- 1 ,2-diphenylethene  ; 

2  •  le  (Ej-l^-diphenylethene. 

IIP  Produits  d'ozonolyse 
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Exercices 


Regioselectivite 

Dans  les  reactions  suivantes,  il  n’y  a  pas  d’addition  sur  le 
noyau  benzenique. 

1  •  Justifier  la  reaction  suivante  : 


HC1 


(rendement  —  80  %) 


2  •  Quel  est  le  produit  (tres  majoritaire)  forme  par  addition 
de  l’iodure  d’hydrogene  sur  le  1-phenylprop-l-ene  ? 

3  •  En  utilisant  les  donnees  des  electronegativites  du  chlore 
et  de  l’iode,  indiquer  quel  est  le  produit  majoritaire  resultant 
de  l’addition  du  chlorure  d’iode  IC1  sur  : 

a.  le  2-methylbut-2-ene  ; 

b.  le  1-phenylprop-l-ene. 

4  •  Proposer  une  explication  de  l’obtention  majoritaire  de 
l-methoxy-2-methylpropan-l-ol  par  action  de  l’eau,  en  milieu 
acide,  surle  1  -methoxy-2-methylprop- 1  -ene  ? 


Addition  electrophile  et  stereoisomeres 

Soit  le  compose  A  ci-contre.  H3C 

1  •  Quelle  est  la  configuration  absolue  ( R 
ou  S)  de  l’atome  de  carbone  asymetrique 
deA? 

2  •  Traite  par  un  courant  de  chlorure  d 'hy¬ 
drogene  gazeux  sec,  A  donne  en  majorite  deux  diastereoiso- 
meres  B  et  C.  Representer  les  structures  spatiales  de  B  et  C 
et  proposer  un  mecanisme  permettant  d’interpreter  leur  for¬ 
mation. 

3  •  Si  B  ou  C  sont  traites  par  une  solution  d’hydroxyde  de 
sodium,  un  melange  de  cinq  produits  est  obtenu.  L’un  deux 
est  identique  a  A.  Deux  autres,  E  et  F  sont  isomeres  de  A  (/•' 
est  obtenu  en  tres  faible  quantite).  Donner  les  structures  spa¬ 
tiales  des  cinq  produits  obtenus  :  A,  E,  F,  G  et  IF  Expliquer 
la  formation,  a  partir  de  B  ou  de  C,  des  produits  G  et  II  et  de 
Pun  des  produits  A,  E  ou  F.  SOS 

SOS  :  •  E  et  F  re sultent  de  l’  elimination  des  atonies  H  et  Cl 
sur  deux  atonies  de  carbone  voisins  ; 

•  G  etH  sont  des  diastereoisomeres  ;  ils  resultent  de  la  sub¬ 
stitution  de  Cl  par  OH. 

(D  Stereochimie  de  I'addition 


Preciser  leurs  configurations  et  leurs  proportions.  Le  melange 
obtenu  est-il  optiquement  actif  ?  (la  meme  reaction  effectuee 
biologiquement  au  cours  du  cycle  de  Krebs  produit  specifi- 
quement  P  acide  (S)-malique  (ou  acide  (S)-2-hydroxybuta- 
nedioique)). 

2  •  L’addition  de  l’eau  lourde  D2O,  catalysee  par  Penzyme 
fumarase,  sur  l’acide  fumarique  conduit  a  l’acide  malique 
deutere  :  HOOC  -  CHOD  -  CHD  -  COOH 

pour  lequel  la  configuration  absolue  de  l’atome  de  carbone  2 
est  S  et  celle  de  l’atome  de  carbone  3  est  R.  Donner  la  repre¬ 
sentation  de  Cram  de  cet  acide  malique  deutere.  Montrer 
qu’une  addition  stereospecifique  anti  de  l’eau  lourde  sur 
l’acide  fumarique  conduit  a  deux  stereoisomeres.  Representer 
ceux-ci  dans  Pespace. 


3  •  L’addition  d’eau  lourde  D2O  sur  l’acide  fumarique,  en  pre¬ 
sence  de  catalyseur,  est  une  addition  syn  (addition  sur  les  deux 
atomes  de  carbone  de  la  double  liaison  du  meme  cote  du  plan 
forme  par  ces  atomes  et  ceux  qui  leur  sont  lies).  Le  produit 
obtenu  est-il  optiquement  actif  ?  Representer  sa  structure  spa- 
tiale  et  preciser  la  configuration  absolue  des  atomes  concemes. 


Rearrangements 

Proposer  un  mecanisme  rendant  compte  des  observations 
experimentales  suivantes  : 

1  •  2  •  /  / 


Syntheses  a  proposer  (ex.  13  a  16) 

Pour  resoudre  certaines  questions  des  exercices  13  a  16,  on 
pourra  utiliser  les  resultats  suivants  qui  seront  etablis  en 
deuxieme  partie  PCSI  option  PC. 

•  un  derive  halogene  R-X  traite  afroid  par  une  solution  diluee 
de  soude  Na+  +  HCL  donne  Palcool  A1 -OH  ; 

•  un  derive  halogene  R-X  chaujfe  en  presence  d’une  solution 
concentree  de  soude  Na+  +  HO~  domie  un  melange  d’alcenes. 
L’alcene  forme  majoritairement  est  celui  dont  la  double  liai¬ 
son  est  la  plus  substitute. 

®  Indiquer  une  methode  de  preparation  simple  :  SOS 

1  •  du  2-bromopropane  a  partir  de  1  -bromopropane  ; 

2  •  du  1 -bromopropane  a  partir  de  2-bromopropane  ; 

3  •  du  butan-l-ol  a  partir  de  but- 1 -ene. 


1  •  Quel(s)  produit(s)  sont  obtenus  par  hydratation  en  milieu  SOS  :  Dans  les  trois  cas  deux  etapes  sont  necessaires  et  suf- 
acide  de  P  acide  fumarique  (ou  acide  (E)-butenedioique)  ?  fisantes. 


Reactivite  de  la  double  liaison  carbone-carbone 


©  Proposer  une  suite  de  reactions  permettant  de  pas¬ 
ser  du  1,6-dimethylcyclohex-l-ene  au  1,2-dimethylcyclohex- 
1-ene.  Preciser  les  conditions  experimentales.  SOS 

SOS  :  Deux  etapes  bien  choisies  suffisent. 


©  Proposer  des  suites  de  reactions,  en  precisant  les 
conditions  experimentales,  permettant  de  passer  : 


1  •  du  2,3,5-trimethylhex-3-ene  : 

a.  au  2,3,5-trimethylhex-2-ene  ; 

b.  au  2,4,5-trimethylhex-2-ene. 

2  •  du  pent-l-ene  : 

a.  au  pentan-l-ol ; 

b.  au  pentan-2-ol. 

3  •  du  chlorocyclopentane  au  tra/tj-1  -2-dichlorocyclopen- 
tane. 


Soit  A  le  2-methylcyclopentanol  et  B  le  1-methylcy- 
clopentanol.  Proposer  des  suites  de  reactions,  en  precisant  les 
conditions  experimentales,  permettant  de  passer  de  A  afi  ou 
de  2?  a  A.  SOS 

SOS  :  Chau ffe  en  milieu  acide  un  alcool  donne  majoritaire- 
ment  /'  alcene  le  plus  substitue. 

©  Dosage  d'une  solution  de 
1-methyl-cydohexene 
par  le  bromure  d'iode 

Deux  erlenmeyers  contiennent  chacun  10,00  cm3  d’une  solu¬ 
tion  a  environ  0,2  mol .  L  1  de  bromure  d’iode  IBr  dans  l’acide 
ethanoique. 

1  •  Dans  l’erlenmeyer  n°  1  sont  ajoutes  5,00  cm3  d’une  solu¬ 
tion  de  1-methylcyclohexene  dans  l’acide  ethanoique  et  un 
peu  d’ethanoate  de  mercure(II)  qui  sert  de  catalyseur.  Quel 
corps  est  forme  ?  La  solution  obtenue  est-elle  optiquement 
active  ?  Proposer  un  mecanisme  pour  la  reaction.  SOS 

2  •  Dans  l’erlenmeyer  n°2  est  verse  un  exces  d’iodure  de  potas¬ 
sium.  Le  diiode  forme  est  dose  par  une  solution  0,100  mol .  L  1 


de  thiosulfate  de  sodium,  le  volume  verse  a  l’equivalence  est 
P2  =  39,0  cm3  .  Quelle  est  la  concentration  exacte  de  la  solu¬ 
tion  utilisee  de  bromure  d’iode  dans  1’ acide  ethanoique  ? 
Comment  l’equivalence  est-elle  pratiquement 
detectee  ? 


3  •  Ces  operations  sont  repetees  dans  l’erlenmeyer  n°l. 
Comment  l’exces  de  bromure  d’iode  par  rapport  au  1 -methyl- 
cyclohexene  se  manifeste-t-il  ?  Le  volume  de  thiosulfate  verse 
a  l’equivalence  est  V\  =  19,5  cm3  .  Quelle  est  la  concentra¬ 
tion  en  1-methylcyclohexene  de  la  solution  dosee  ? 

SOS  :  Utiliser  les  electronegativites  du  brome  et  de  I’iode 
pour  determiner  la  polarite  de  I-Br. 


Uj)  Derive  ethylenique  determine  par 
les  produits  d'ozonolyse 

1  •  Quels  derive  ethyleniques  (dormer  leur  nom)  donnent  par 
ozonation  et  traitement  reducteur  de  l’ozonide  les  composes 
suivants  : 

a.  de  la  butanone  et  de  l’ethanal  ? 

b.  de  la  propanone  (uniquement)  ? 

c.  du  butanedial,  du  methanal  et 
de  l’ethanal  ? 

d.  de  l’hexanedial  (uniquement  ; 
ethylenique  a  six  atomes  de  carbone)  ? 

e.  du  4-oxopentanal  (uniquement ;  ethylenique  a  cinq  atomes 
de  carbone)  ? 

f.  de  la  cyclodecane- 1,6-dione  F  ? 


L’ action  de  dioxygene  ozonyse,  suivie  d’un  traitement 
reducteur,  sur  une  hormone  d’insecte  de  formule  C21H40 
donne  trois  produits  : 

A  :  CH3(CH2)10CHO 
B  :  CH3(CH2)4CHO 
C :  HOCCHiCHO 

Est-il  possible  de  determiner  sans  ambigu'ite  la  formule  de 
cette  hormone  ?  Sinon,  ecrire  la  formule  developpee  de  ses 
stereoisomeres. 
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Organomagnesiens 

mixtes 


msnm 


•  Connaitre  le  mode  et  les  condi¬ 
tions  experimentales  de  prepa¬ 
ration  des  organomagnesiens 
mixtes. 


INTRODUCTION^ 


•  Connaitre  la  reactivite  nucleo¬ 
phile  et  basique  des  organoma¬ 
gnesiens  mixtes. 

•  Connaitre  les  reactions  d’addi- 
tion  sur  le  groupe  carbonyle 
(cetones,  aldehydes,  esters,  chlo- 
rures  d’acyle,  anhydride  d'acide), 
sur  le  dioxyde  de  carbone,  sur  le 
groupe  -cJn  d’  un  nitrile  et  sur 
les  epoxydes. 


•  Definition  et  nomenclature  d’un 
aldehyde,  d’une  cetone,  d’un 
ester,  d’un  anhydride  d'acide  (cf 
1 re  S  e t  Term  S) . 

•  Stereochimie  (cf.  chap.  6). 

•  Definition  d’un  reactif  electro¬ 
phile  ou  nucleophile,  d’un  acide 
et  d’une  base  de  Lewis  ( cf.  chap.  7 
§  2.2.1). 

•  Mesomerie  (cf.  chap.  2). 


Zes  organomagnesiens  font  partie  des  derives  organo- 
metalliques  dont  la  structure  comporte  une  liaison  car- 
bone-metal.  Les  organomagnesiens  mixtes  ont  la  formule 
schematique  R- Mg-X,  ou  R  represente  un  groupe  hydro- 
carbone  (eventuellement  substitue)etX,  un  atome  d’halo- 
gene.  Ces  derives  ont  ete  decouverts par  le  chimiste  frangais 
Victor  Grignard^'  et  sont  encore  souvent  appeles  «  reactifs 
de  Grignard  »  (Grignard  reagent,  en  anglais). 

Les  organomagnesiens  sont  exclusivement  des  intermediaires 
de  synthese.  Lis permettent  une  tres  grande  variete  de  syn¬ 
theses  interessantes,  en  particulier  du  fait  de  la  creation  de 
liaisons  carbone-carbone.  Ces  reactions  sont  pratiquees 
principalement  au  laboratoire  ;  I’industrie  ne  les  met  en 
oeuvre  que  dans  de  rares  cas,  lorsque  d’autres  methodes  ne 
sont  pas  utilisables,  et  pour  des  produits  a  forte  valeur 
comme  les  aromes,  les  parfums  ou  les  produits  biologiques : 
le  linalol,  des  steroides,  la  vitamineAl,  ... 

L’etude  de  ces  derives  sert  d’introduction  et  de  modele 
a  I’etude  des  autres  organometalliques  dont  Vinteret 
ne  cesse  de  croitre  en  raison  de  leur  selectivity. 


Des  reactions  faisant  intervenir  d’autres  organometalliques 
seront  abordees  en  deuxieme  annee. (*) 


© 


(*)  Victor  Grignard  (1871-1935),  ne  a  Cherbourg,  professeur  h 
I’Universite  de  Lyon.  Il  a  decouvert  les  organomagnesiens  mixtes  en 
1900  et  obtenu  le prix  Nobel  de  Chimie  en  1912. 


Organomagnesiens  mixtes 


D  Preparation 


1.1  •  Principe 

Un  derive  organomagnesien  est  prepare  en  faisant  reagir  un  derive  halogene 
R-X  sur  le  metal  magnesium  dans  un  solvant  anhydre  approprie,  principale- 
ment  l’ether  H3C-CH2-O-CH2-CH3  (ouethoxyethane).  L’equationde  cette 

reaction  exothermique  est : 


R-X  +  Mg 


Et20 

anhydre 


fl-Mg-* 


'  '  \ 

(*)  Dans  l’industrie,  l’ethoxyethane 

(@eb  -  33  °C  ),  tres  inflammable,  tend 
a  etre  remplace  par  des  solvants  moins 
volatils  tels  que  : 

•  l’oxyde  de  diisopropyle  : 
[(CH3)2CH]20(^b  =  69  °C) ; 

•  le  tetrahydrofurane  (THF)  : 

(0eb  =  64,5  °C). 

Tetrahydrofurane  : 


(**)  L’ether  utilise  pour  la  synthese 
magnesienne  est  conserve  dans  un  fla- 
con  contenant  du  sodium  ou  du  tamis 
moleculaire  :  le  sodium  reagit  avec  toute 
trace  d’eau.  Le  tamis  moleculaire  est 
constitue  de  zeolithes  artificielles,  alu¬ 
minosilicates  dont  la  structure  possede 
des  cavites  qui  ont  la  propriete  de  fixer 
les  molecules  d’eau.  Par  chauffage  ulte- 
rieur,  ces  zeolithes  peuvent  etre  rege- 
nerees  par  elimination  de  l’eau  incluse. 
Le  solvant  doit  en  fait  etre  aprotique 
( cf .  §  3)  et  etre  une  base  de  Lewis  pour 
former  un  adduit  de  Lewis  avec  l’atome 
de  magnesium  (cf.  §  2.2.2.). 

\ _ _ _ 


Exemple  : 


bromobenzene 


Mg 

(CH3CH2)20 

anhydre 

35  °C 


MgBr 


bromure  de  phenylmagnesium 
(95  %) 


Si  l’ethoxyethane  est  le  solvant*  '3  le  plus  couramment  employe,  d’autres  ethers- 
oxydes  peuvent  le  remplacer  comme  le  tetrahydrofurane  THF  (ou  oxacyclo- 
pentane)  et  le  dioxane.  Ce  dernier  est  choisi  en  general,  car  il  est  moins 
inflammable  que  l’ethoxyethane  et  parce  que  sa  temperature  d’ebullition  plus 
elevee  permet  une  temperature  de  reaction  plus  favorable  a  des  substances 
moins  reactives. 


II  faut  eviter : 

•  imperativement  toute  trace  d’eau,  utiliser  un  solvant  aprotique  done 
anhydre*  ”  \  une  verrerie  et  du  magnesium  tres  secs  ; 

•  le  contact  avec  le  dioxygene  et  le  dioxyde  de  carbone. 


L’ organomagnesien  forme  peut  reagir  avec  le  dioxygene  et  le  dioxyde  de  car- 
bone  (cf.  §  7  et  5)  ;  une  manipulation  soignee  se  fait  done  sous  atmosphere 
inerte,  obtenue  par  balayage  de  diazote,  par  exemple. 


1.2  •  Mode  operatoire 

■  La  reaction  est  effectuee  le  plus  souvent  dans  un  ballon  a  trois  cols  (dit  bal¬ 
lon  tricol)  equipe  d’un  refrigerant  et  d’une  ampoule  d’addition.  Un  balayage 
de  diazote  peut  etre  realise  (doc.  la,  page  suivante).  Sinon  le  refrigerant  est  sur- 
monte  d’une  garde  contenant  du  chlorure  de  calcium,  dessechant  evitant  Ten- 
tree  de  vapeur  d’eau  dans  le  ballon  tout  en  laissant  la  pression  dans  le  ballon 
egale  a  la  pression  exterieure  (doc.  lb  page  suivante). 

Le  col  central  permet  l’adaptation  d’un  agitateur  mecanique  par  l’intermediaire 
d’un  joint  qui  assure  l’etancheite  (en  teflon  actuellement).  Lorsque  le  milieu  ne 
devient  pas  trap  visqueux,  un  agitateur  magnetique  et  un  barreau  aimante  peuvent 
etre  utilises. 
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a)  L’emploi  d’une  ampoule  d’addition,  ou  ampoule  de  coulee,  isobare  permet  l’introduction  d’un  reactif  en  lais- 
sant  le  bouchon  sur  l’ampoule. 

b)  Une  garde  a  chlorure  de  calcium,  retenu  entre  deux  tampons  de  laine  de  verre,  laisse  le  contenu  du  ballon  sous 
la  pression  atmospherique,  mais  evite  les  rentrees  d'humidite  de  Fair. 


(*)  Eventuellement,  l’addition  d’un  peu 
de  diiode  solide  ou  de 
1 , 1-dibromoe thane  aide  au  demarrage, 
par  catalyse. 

V  _  J 


■  Le  magnesium  en  copeaux  secs  et  un  peu  d’ether  anhydre  sont  places  dans 
le  ballon  ;  une  partie  du  derive  halogene,  en  solution  dans  de  Tether  anhydre, 
est  ajoutee.  La  reaction  demarre  au  bout  de  quelques  instants,  spontanement 
ou  par  suite  d’un  tres  leger  chauffage* '  La  solution  devient  opalescente,  puis 
grise.  L’exothermicite  se  manifeste  par  Tapparition  de  bulles  au  contact  du 
magnesium  (ebullition  de  Tether),  puis  par  le  reflux  d’ether  au  bas  du  refrige¬ 
rant.  Le  reste  du  derive  halogene  en  solution  dans  Tether  anhydre  est  ajoute 
progressivement  (goutte  agoutte)  parl’ampoule  d’addition.  On  peut  etre  amene 
a  refroidir  le  ballon  en  le  plagant  dans  un  bain  d’eau  froide,  pour  «  calmer  »  la 
reaction,  si  le  reflux  devient  trop  fort.  En  fin  de  reaction,  on  peut  chauffer  un 
peu  le  ballon  pour  achever  la  reaction,  puis  on  le  refroidit.  Le  magnesium  dis- 
parait  progressivement  mais  pas  totalement,  car  on  Tintroduit  en  exces.  En  fin 
de  reaction,  le  ballon  contient  une  solution  gris  fonce  de  Torganomagnesien 
dans  Tether. 


■  L’organomagnesien  n’est  pas  isole  ;  dans  une  etape  ulterieure,  un  reactif  est 
ajoute  a  la  solution  magnesienne. 
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(*)  L'hydrolyse  du  produit  de  la  syn¬ 
these  magnesienne  est  en  general  tres 
vive.  Elle  est  d'abord  realisee  avec 
quelques  glajons  et  de  l'eau  froide.  Elle 
est  achevee  avec  une  solution  diluee 
d'acide  (sulfurique  par  exemple).  Dans 
le  cas  ou  Ton  cherche  a  eviter  la  deshy- 
dratation  facile  d'un  alcool  obtenu,  on 
utilise  une  solution  de  chlorure  d'am- 
rnonium. 

(**)  L’industrie  utilise  essentiellement 
les  derives  chlores  pour  des  raisons  de 
moindre  cout.  Un  faible  pourcentage  de 
derive  brome,  plus  reactif,  peut  servir 
a  demarrer  la  reaction  de  formation  de 
l’organomagnesien. 

(***)  L’emploi  de  poudre  de  magne¬ 
sium  (noire),  obtenue  par  reduction  de 
sels  de  magnesium  par  le  sodium  ou  le 
potassium  rend  la  reaction  de  forma¬ 
tion  d’organomagnesien  plus  rapide  et 
la  rend  possible  avec  des  derives  viny- 
liques  ou  fluores. 

V _ / 


halogene 

formule 

tertiaire 

r3  c-x 

secondaire 

r2  ch-x 

primaire 

A'-GHj-X 

■  La  derniere  etape,  apres  reaction  avec  ce  reactif,  consiste  toujours  en  une 
hydrolyse  du  milieu  reactionnel,  en  general  en  milieu  acide*  *.  La  phase  ethe- 
ree,  contenant  le  produit  de  la  synthese,  est  alors  separee  de  la  phase  aqueuse 
par  decantation  dans  une  ampoule  a  decanter.  II  faut  generalement  proceder  a 
deux  ou  trois  extractions  a  l’ether  pour  recuperer  le  produit  encore  contenu 
dans  la  phase  aqueuse.  Les  diverses  phases  etherees  sont  ensuite  rassemblees 
et  sechees,  par  exemple  avec  du  sulfate  de  magnesium  anhydre.  L’elimination 
du  solvant  (en  general,  par  evaporation  sous  pression  reduite)  permet  de  recu¬ 
perer  le  produit  souhaite. 

La  suite  de  ces  etapes  (preparation  de  l’organomagnesien,  reaction,  hydrolyse) 
constitue  une  synthese  magnesienne. 

1.3  •  Facilite  de  la  reaction  ;  cas  particulars 

La  facilite  tie  la  synthese  d’un  organomagnesien  decroit : 

•  des  derives  iodes  aux  derives  bromes  et  aux  derives  chlores  (les  derives  chlo¬ 
res  requierent  l’emploi  d’un  solvant  de  temperature  d’ebullition  plus  elevee  ; 

n  ')  ; 

•  des  derives  halogenes  tertiaires  aux  primaires  ; 

•  des  halogenoalcanes  aux  derives  vinyliques  (du  type  RR'C  =  CR"~X )  et  ary- 
liques  Ar-X  (comprenant  les  derives  benzeniques  Pli-X  ;  Ar  represente  un 
groupe  aryle,  Ph  le  groupe  phenyle  -  C^H^).  L’emploi  de  tetrahydrofurane 
THF  (plus  basique  que  l’ethoxyethane)  comme  solvant  stabilise  davantage  l’or¬ 
ganomagnesien  ( cf .  §  2.2.),  ce  qui  augmente  la  vitesse  de  formation  de  1’ orga¬ 
nomagnesien  et  permet  de  preparer  des  derives  organomagnesiens  vinyliques  ; 

•  les  derives  allyliques  et  benzyliques  sont  difficiles  a  preparer  (cf.  §  3.2.2.). 
Exemple  : 


THF,  60  °C 

chloroethene  chlorure  de 

vinylmagnesium  (92  %) 


ci 


Mg 


=/ 


MgCl 


Evolution  de  la  reactivite,  ou  «  >  »  signifie  «  reagit  plus  vite  que  »  : 

R- 1  >  R 

-Br  >  R-Cl  »  R- F 

Rm-X 

>  Rn-X  >  R1-X 

halogenoalcane  tertiaire 

secondaire  primaire 

R-X 

>  RR’C  =  CR"-X  ,  Ar-X 

halogenoalcane 

derive  vinylique  arylique 

1.4.  Reactions  secondaires  lors  de  la  preparation 
d’un  organomagnesien 

Dans  toute  synthese  organique,  le  rendement  est  inferieur  a  100  %  ,  car  la  reac¬ 
tion  peut  ne  pas  etre  totale  (il  reste  alors  des  reactifs  comme  impuretes  du  pro¬ 
duit  recherche),  mais  aussi  parce  que  des  reactions  parasites  se  produisent. 
L’ analyse  du  produit  obtenu  permet  de  connaitre  ces  impuretes.  II  importe  de 
comprendre  leur  origine. 
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Dans  le  cas  de  la  preparation  d’un  organomagnesien,  des  reactions  peuvent  etre 
evitees,  comme  celles  dues  a  des  traces  d’eau  (cf.  §  3. 1.1.)  ou  a  la  presence  de 
dioxygene  (cf.  §  7)  et  de  dioxyde  de  carbone  (cf.  §  4.3.).  Une  autre  reaction 
parasite  resulte  de  la  coexistence  de  Forganomagnesien  et  du  derive  halogene, 
qui  peuvent  reagir  selon  le  bilan  : 

RMgX  +  R-X  - -  R-R  +  MgX2  (cf.  §  3.2.) 

Cette  reaction  est  appelee  duplication ,  car  deux  groupes  R  se  retrouvent  lies. 

C’est  pour  minimiser  F  influence  de  cette  derniere  reaction  qu’il  convient 
d’introduire  le  derive  halogene  progressivement,  mais  surtout  de  mettre  le 
magnesium  en  exces. 

B)  Relation  structure-reactivite 

2.1  •  Caractere  polaire  de  la  liaison  carbone-metal 

La  liaison  carbone-metal  est  covalente  a  caractere  ionique  partiel,  C ^©-AF^© , 
conformement  aux  electronegativites  du  carbone  et  du  metal  (doc.  2).  La  liai¬ 
son  C^Q-Mg5©  d'un  organomagnesien  se  trouve  done  intermediate  entre  les 
liaisons  C^©-M^©  tres  ioniques  des  metaux  alcalins  et  les  liaisons 
C<5  ©  fortement  covalentes  des  metaux  comme  le  mercure  (avec 

8"  <  S<  S' )  ;  sa  reactivite  est  egalement  intermediate. 

L’ionisation  est  realisee  si  le  solvant  stabilise  les  ions  formes  ;  elle  est  d’au- 
tant  plus  facile  que  le  caractere  ionique  de  la  liaison  C —M  est  plus  marque. 


liaison 

C-K 

C-Na 

C-Li 

C-Mg 

C-Al 

C-Zn 

C-Cd 

C-Pb 

C-Hg 

electronegativite  de  M 
dans  l’echelle  de  Pauling 

0,82 

0,93 

0,98 

1,31 

1,61 

1,65 

1,69 

1,87 

2,00 

%  ionique  de  la  liaison 

53 

48 

46 

32 

20 

18 

17 

11 

7 

caractere  de  la  liaison  C sO-Ms® 
et  consequence  pour  le  compose 
organometallique  correspondant 

ionique  covalent 

•  tres  reactif  •  peu  reactif 

•  peu  volatil  •  volatil 

Doc.  2  Pourcentage  ionique  de  quelques  liaisons  carbone-metal :  Jp(C)  =  2,5. 


© 


2.2  •  Structure  des  organomagnesiens 

Le  magnesium  peut  donner  deux  types  de  composes  : 

•  des  derives  dits  symetriques,  de  formule  generale  R-Mg-R  ; 

•  des  derives  dits  mixtes ,  de  formule  generale  fi’-Mg-Tf  ,  ouX  est  un  halogene. 

2.2.1.  Donnees  experimentales 

L’etude  aux  rayons  X  de  quelques  organomagnesiens  mixtes 
(  H3C-CH2-Mg-Br  ,  Ph- Mg-Br )  qui  ont  pu  etre  isoles  a  l’etat  cristallise, 
a  montre  que  deux  molecules  d’ethoxyethane  participent  a  la  structure  de 


I 

Ph  10 


C2H5 


© 


Mg20 

Br 

/  \ 

C2H5  C2H5 


Doc.  3  Structure  d’un  organoma- 
gnesien  a  l’etat  solide. 


H 

I 

H-C  :Mg  :  Brl 
H 


H  H 

c  o 

/  ••  \ 

H 

11  /  •  •  • 

\Br/  '°‘ 
x  x  /  \ 


Et 

Et 


Et  Et 


Doc.4  Formation des liaisons autour 
de  l’atome  de  magnesium.  Les 
charges  formelles  ne  sont  pas  indi- 
quees. 


(*)  5©  et  5©  represented  les  charges 
partielles  portees  par  les  atomes  consi¬ 
ders  sans  precision  sur  la  valeur  de 
cette  charge.  On  note  ainsi  C5©-  Mg'5© 
et  /^©-X'5©  sans  pour  autant  que  les 
charges  partielles  portees  par  C  et  X 
soient  egales. 

(**)  La  liaison  Mg-X  est  egalement 
polarisee  Mg^©-X5©  ,  mais  cette 
polarisation  n’est  pas  responsable  d’une 
grande  reactivite.  En  effet,  la  rupture 
de  cette  liaison  polaire,  realisee  en  solu¬ 
tion  aqueuse,  conduit  a  des  ions  X©  et 
Mg2©  peu  agressifs,  au  contraire  des 
ions  X©qui  seraient  obtenus  par  rup¬ 
ture  de  la  liaison  X^Q-Mg15©  . 

V _ _ _ / 
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l’organomagnesien  et  que  la  structure  est  tetraedrique  autour  de  l’atome  de 
magnesium  (doc.  3). 

On  admet  qu’en  solution  assez  diluee,  la  structure  determinee  a  l’etat  solide 
predomine  ;  cette  structure  est  elle-meme  solvatee.  En  solution  plus  concen- 
tree,  une  dimerisation  est  envisagee. 

2.2.2.  Interpretation  de  la  structure 

Le  magnesium  possede  deux  electrons  de  valence  ;  il  peut  mettre  chacun  de 
ces  electrons  en  commun  avec  Felectron  d’un  autre  atome  pour  etablir  deux 
liaisons  de  covalence.  Le  magnesium  est  alors  divalent. 

Dans  la  structure  d’un  organomagnesien,  le  magnesium  est  tetravalent  et  eta- 
blit  quatre  liaisons  covalentes  polarisees  (doc.  4),  l’une  avec  l’atome  de  car- 
bone  du  groupe  carbone  R  (chaque  atome  apporte  un  electron),  une  autre  avec 
l’atome  d’halogene  (chaque  atome  apporte  un  electron)  et  deux  avec  les  atomes 
d’oxygene  des  molecules  d’ether  (les  deux  electrons  de  la  liaison  sont  appor- 
tes  par  un  doublet  libre  de  l’atome  d’oxygene). 

L’adduit  de  Lewis  forme  entre  le  magnesium  et  le  solvant  stabilise  l’organo- 
magnesien  et  favorise  sa  formation.  La  formule  simplifiee  /f-Mg-X  ,  utili- 
see  par  la  suite,  rend  compte  des  proprietes  des  solutions  d’organomagnesien. 

2.3  •  Nomenclature 

2.3.1.  Organomagnesiens 

■  Les  organomagnesiens  mixtes,  /J-Mg-X,  si  R  est  un  groupe  alkyle,  sont 
nommes  halogenures  d’alkylmagnesium  ;  le  nom  du  groupe  carbone  rem- 
place  le  prefixe  «  alkyl  »  dans  le  cas  general. 

Exemples  : 

•  H3C-Mg-I :  iodure  de  methylmagnesium  ; 

•  (CF^oCH-MgCl :  chlorure  de  1-methylethylmagnesium  (ou  chlorure  d’iso- 
propylmagnesium) ; 

•  Ph  —  Mg-Br  :  bromure  de  phenylmagnesium. 

■  Les  organomagnesiens  symetriques,  /?-Mg-ii'  ,  sont  nommes  alkyl- 
alkyl'magnesium. 

Exemple  :  CH3-Mg-CH2-CH3  :  ethylmethylmagnesium. 

2.3.2.  Alcoolates  organomagnesiens 

Les  reactions  des  organomagnesiens  font  intervenir  des  derives  de  formule 
schematique  /?-0-Mg-X  ,  nommes  alcoolate  d’halogenuremagnesium 
(alcanolates  si  R  est  un  groupe  alkyle). 

Exemple  :  H3C-CH2-O -Mg-Br  :  ethanolate  de  bromuremagnesium. 

2.4  •  Reactivite 

La  reactivite  des  organomagnesiens  est  essentiellement  due  a  la  liaison  pola¬ 
risee  C^©-Mg^©  .  Par  rapport  au  derive  halogene  R^@-X^  apartirduquel 
l’organomagnesien  est  prepare,  il  y  a  inversion  de  polarite  de  l’atome  de  car¬ 
bone  qui  passe  de  C^©  a  C^©*-*^ . \  L’encadre  ci-apres  resume  la  reactivite 

des  organomagnesiens. 
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Rappel  (cf.  chap.  7,  §  2.2.1.) 

La  basicite  de  Lewis  et  la  nucleophi- 
lie  d’un  reactif  sont  des  proprietes  liees 
au  don  d’un  doublet  electronique  a  un 
reactif  accepteur  de  ce  doublet. 

La  qualite  de  base  de  Lewis  tient  au 
caractere  favorable  (equilibre  favo¬ 
rable)  de  la  reaction. 

La  qualite  de  nucleophilie  tient  a  la 
vitesse  a  laquelle  cette  reaction  se  pro- 
duit. 

v _ / 


(*)  La  dissociation  de  1'organoma- 
gnesien  R-Mg-X  en  R©+  ©Mg-X 
fournirait  la  base  de  Brpnsted  tres  forte 
R©  conjuguee  de  l’acide  tres  faible R-H 
(par  rapport  a  l’eau,  pK^(R-H/ R®)  = 
60  ,  pour  un  alcane  R-H). 

Cette  rupture  intervient  dans  la  reaction 
d'un  organomagnesien  avec  un  acide 
accompagnee  de  la  formation  de  R-  H 
,  mais  la  base  X©  n’est  pas  obtenue  libre. 
On  peut  considerer  que  R-Mg-X  est 
une  base  de  Brpnsted  potentielle  tres 
forte. 
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Propriete  mise  en  jeu 


■  Propriete  basique(*)  (de  Lewis  et 
de  Bronsted)  et  nucleophile  de 
RMgX. 


8® 


X 

/ 

Mg 


S°R 


•  les  acides  1 
de  Brpnsted  I 

•  les  electrophiles 
aCs© 

(et  acides  de 
Lewis) 


attaque  sur  : 


H^S-Z5© 


R,S®_r  8 © 

R' 

\S®  8® 

C  =0 
/ 

5©  8® 

R'  —  C  =  N 

se  28®  se 
(o  =  c  =o) 


■  les  oxydants 


I  Propriete  acide  du  site  Mg5©  : 
R  — Mg— X 


R  Rl 

\  / 
OMgO  +  p  =  C 
/ 


X 

acide 
de  Lewis 


\2 
R~ 

base 

de  Lewis 


Nature  de  la  reaction 

Les  attaques  electrophiles  et  acides  sur 
C5©  donnent  des  substitutions  electro¬ 
philes  sur  le  substrat  RMgX. 


■  Substitution  basique  sur  H-Z  . 

■  Substitution  nucleophile  surR'-X' . 


•  Additions  nucleophiles  sur  les  groupes 
c<5ffi=  0<5©  et  C5®=  N5© . 


Possibilite  de  formation  d’adduit  de 
Lewis  avec  un  donneur  de  doublet  elec¬ 
tronique,  comme  le  site  basique  (de 
Lewis)  d’un  groupe  carbonyle  C  =  O. 


R  R1 

\©  ©^7  / 

Mg  —  O  =  C 

/  ^  \2 

X  R- 

adduit 
de  Lewis 


R  R1 

\©  _  ®/ 

*  Mg— O— CO 

/  \ 


X 


R- 


Dans  l’adduit  de  Lewis  de  l’organomagnesien  avec  un  aldehyde  ou  une  cetone, 
la  charge  partielle  <5©  sur  l’atome  de  carbone  du  groupe  carbonyle  est  plus 
forte  que  dans  1’ aldehyde  ou  la  cetone.  La  formation  de  cet  adduit  exalte  la  pos¬ 
sibilite  d’ attaque  nucleophile  sur  cet  atome  de  carbone  et  a  done  un  effet  de 
catalyse. 


Un  organomagnesien  est  une  base  forte  et  un  nucleophile. 
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j)  Reactions  de  substitution 
des  organomagnesiens 

3.1  •  Reactions  avec  les  composes  acides 
de  Bronsted  h5©-Z5© 

3.1.1.  Reaction  avec  I'eau  :  hydrolyse  d'un  organomagnesien 

■  Bilan  et  schema  reactionnel 

L’eau  detruit  un  organomagnesien  ;  la  reaction  peut  etre  tres  vive. 

Exemple  : 

\A^MgB,+  H2°-\A/  +  yMg(OH)2(s)  +  y  Mg2©  +  Bi® 

bromure  de  3-methylpentane 

3-methylpentylmagnesium  (100%) 


H20 ,  H© 

R-MgX  — _ >.  R- H 


Le  precipite  d’hydroxyde  de  magnesium  se  forme  egalement  chaque  fois  qu’une 
synthese  magnesienne  s’acheve  par  une  hydrolyse  en  milieu  neutre.  Pour  per- 
mettre  une  separation  plus  aisee  des  phases  aqueuse  et  etheree,  l’hydrolyse  est 
alors  effectuee  en  milieu  acide  grace  a  l’ajout  d’une  solution  aqueuse  d’un  acide 
fort  (HC1,  H2SO4)  ou  simplement  de  chlorure  d’ammonium  (lorsqu’un  alcool 
est  prepare,  pour  que  sa  deshydratation  soit  evitee).  En  effet,  en  milieu  assez 
acide,  le  precipite  d’hydroxyde  de  magnesium  n’existe  plus,  le  magnesium  se 
trouve  sous  forme  d’ions  Mg2©  dans  la  phase  aqueuse. 


L’equation  de  l’hydrolyse  d’un  organomagnesien  en  milieu  acide  s’ecrit : 


R-  Mg-A  +  H©(aq) 


R-H  +  Mg2©+A© 


En  pratique,  cette  reaction  justifie  les  precautions  a  prendre  lors  de  la  synthese, 
car  des  traces  d’eau  empechent  la  formation  de  l’organomagnesien.  II  apparait 
des  trainees  blanches  d’hydroxyde  de  magnesium  sur  les  parois  du  ballon  s’il 
entre  des  traces  d’humidite  par  le  refrigerant. 


(*)  II  ne  s’agit  que  d’un  schema  reac¬ 
tionnel  et  non  d’un  mecanisme  (au 

sens  rigoureux).  Ce  schema  montre  les 
ions  formes  dans  une  hydrolyse  en 
milieu  acide. 

\ _ _ _ 


Dans  cette  reaction,  le  groupe  carbone,  par  1’ intermediate  de  son  atome  de  car- 
bone  C5©  et  du  doublet  de  liaison  qui  le  lie  a  l’atome  de  metal,  reagit  en  tant 
que  base  de  Brpnsted  et  capte  un  proton  selon  le  schema  suivant* ©  en  milieu 
acide  : 


H©  +  R5©—  Mg<*©  -^X5& 


H20 


H-R  +  Mg2  ©  +  X  © 


■  Application 

Cette  reaction  est  en  general  une  reaction  parasite,  sans  utilite.  Elle  peut  cepen- 
dant  constituer  : 

•  un  moyen  de  reduire  une  liaison  C-X  en  liaison  C-H  ou  en  liaison  C-D 
si  l’hydrolyse  de  l’organomagnesien  est  faite  par  ajout  d’eau  deuteree  (eau 
lourde)  D20  ; 
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•  une  methode  de  dosage  des  organomagnesiens  :  il  suffit  de  faire  reagir  un 
volume  V  connu  de  solution  magnesienne  a  doser  sur  un  volume  V'  connu  d’une 
solution  d’acide  chlorhydrique  de  concentration  connue,  puis  de  doser  l’acide 
en  exces  ( cf .  exercice  4). 


3.1.2.  Action  des  acides  autres  que  I'eau 


(*)  Ces  reactions  justifient  l’emploi 
d’un  solvant  aprotique  pour  la  syn these 
d’un  organomagnesien. 


■  Bilan  et  schema  reactionnel 

De  tres  nombreux  composes  acides  de  Brpnsted,  classes  comme  indifferents 
dans  I’eau,  sont  des  acides  plus  forts  qu’un  hydrocarbure  7?-H( ;  un  orga¬ 
nomagnesien  reagit  avec  ces  acides  en  tant  que  base  tres  forte  pour  leur  arra- 
cher  un  proton  (doc.  5).  Cette  reaction  est  une  substitution  sur  l’organomagnesien 
(le  groupe  -MgX  est  substitue  par  un  atome  H)  et  une  substitution  sur  l’acide 
H-Z  (H  est  remplace  par  le  groupe  -OMgX).  L’hydrolyse  ulterieure  reforme 
l’acide  H-Z: 


R-Mg-X  +  H-Z - ~  R-H+Z-MgX 

puis  :  Z-Mg-X  +  H20 - -  H-Z  +  j-  Mg(OH)2  +  \  Mg2©  +X© 

Le  bilan  tie  Taction  sur  un  organomagnesien  d’un  acide  de  Brpnsted 
suivie  d’une  hydrolyse  est  celui  de  l’hydrolyse  de  l’organomagnesien. 


•  Le  schema  suivant  explique  la  reaction  avec  un  alcool  : 


S®  5 9 

r^rT3 

50 

h3cch2- 

h-ch2ch3  +  h3cch2-o^^@ 

Mg  — Br 

p  ^ 

Br 

ethanol 

bromure  d’ethylmagnesium 

puis  hydrolyse  en  milieu  acide  : 


i0 

H3CCH2-0' 

/  Mg^©-Br 

+  H© 


H2Q 
H©  (aq) 


h3cch2-o^  + 

ethanol  ^ 


Mg2©  +  Br© 


© 


Doc.5  Acidites approximatives par 
rapport  a  I’eau  de  quelques  acides. 
Les  acides  de  p >  14  sont  indif¬ 
ferents  dans  I’eau,  leurs  bases 
conjuguees  sont  fortes  et  reagis- 
sent  totalement  dans  I’eau  pour 
redonnerl’ acide.  On  admet  que  ces 
valeurs,  en  general  estimees  par 
des  calculs,  permettent  de  prevoir 
les  reactions  acide-base  entre 
couples  (en  l’absence  d’eau  sol¬ 
vant,  evidemment). 


compose  acide 

formule 

P  Ka 

formule  de  la  base  conjuguee 

ethane 

H3C-CH2-H 

60 

H3c-cri? 

ethene 

H2C  =  CH-H 

45 

h2c  =  ch© 

diethylamine 

(H3C-CH2)2N-H 

36 

(H3C-CH2)2NI© 

ammoniac 

h2n-h 

33 

H2NI©  ion  amidure 

acetylene 

X 

1 

u 

III 

0 

1 

X 

26 

H-C  =  CI©  ion  acetylure 

ethanol 

H3C-CH9-0-H 

16 

H3C-CH2-OI©  ion  ethanolate 

eau 

HO-H 

14 

HOI© 
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Le  schema  general  est  le  suivant : 


Reaction  acide-base  : 


5® 


H— ^  R 


s©iv+ 


H -R  +  Z-  Mg 


\r 


Hydrolyse  en  milieu  acide 


H20,H©(aq) 

He  +  z^e-Mg*5©-^ - h-z  +Mg2©  +  z© 


•  Les  principals  reactions  possibles  sont  rassemblees  dans  le  document  6. 


Z-H 

H20  ,  H+ 

t-  Z-H 

-Mg2\-X© 

HO-H 

1/2 

Mg(OH)2  +1/2  Mg2©- 

l-X© 

HO-H 

//'O-H  alcool 

R'  O-MgX 

R'O-H 

O 

o 

,0 

// 

// 

R'—C 

R'—C 

R'—C 

\  acide 

\ 

\ 

O  H  carboxylique 

0— MgX 

0— H 

h2o 

\+R-Mg-X - -  H-fl  +  1 

Ar-O-MgX 

}— ~H-R+  1 

Ar-O-H 

A/-0-H  phenol 

H© 

H2N  -  H  ammoniac 

H2N  -  MgX 

H2N-H 

/LNH-H  amine 

/TNH-MgX 

//'NH-H 

R'-C  =  C-H  derive 

R'-C  =  C-MgX 

/T-C  =  C-H 

acetylenique 

acetylenique 

Doc.  6  Principales  reactions  d’un  Le  sens  favorable  de  ces  reactions  rapides  est  determine  par  la  force  des  acides 
organomagnesien  avec  des  compo-  et  des  bases  des  couples  qui  interviennent ;  c’est  done  la  qualite  d’acide  et  de 
ses  acides.  base  des  reactifs  qui  est  prise  en  consideration.  En  ce  qui  concerne  l’organo- 

magnesien,  c’est  le  carbanion  virtuel  R®  qui  est  consider©  bien  que,  dans  les 
solvants  utilises,  la  liaison  C-Mg  soit  covalente  et  polarisee. 

Exemple  : 

diethylamine  acide  le  plus  fort  (  pXA  =  36  ) 

5©  5© 

(CH3CH2)2NTH 

8®  J  C  S° 

+  0  Mg  ®  CH2CH2CH2CH3 

Br 

bromure  de  butylmagnesium 

base  la  plus  forte 

Q^Pour  s’entrainer  :  ex.  1,  2  et  4 


diethylamidure  de  bromuremagnesium 

base  la  plus  faible 

(CH3CH2)2N^ 

+  Mg  —  Br 

h-ch2ch2ch2ch3 

butane 

acide  le  plus  faible  (  p#A  =  60 ) 
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2,2'-bis-quinoleine 


Doc.  7  Exemplesd’indicateurs  colo¬ 
res  utilises  pour  le  dosage  d’un  orga¬ 
nomagnesien. 

C’est  grace  aux  doublets  libres  sur 
les  atomes  d’azote  que  ces  indica- 
teurs  peuvent  se  fixer  sur  l’atome 
de  magnesium  de  l’organomagne- 
sien  en  peuplant  ses  lacunes  en 
remplacement  des  molecules  du 
solvant  ether-oxyde  moins  basique. 


■  Applications 

Le  bilan  global  des  reactions  etant  l’hydrolyse  de  l’organomagnesien,  ces  reac¬ 
tions  ne  presentent  pas  d’interet,  sauf  dans  quelques  cas  : 

•  Preparation  d’un  organomagnesien  acetylenique 

Un  ale-  1-yne,  ou  alcyne  «  vrai »,  est  un  compose  de  formule  generale  R  -  C  =  C  -  H . 
C’est  un  acide  indifferent  dans  l’eau  dont  la  base  conjuguee  est  l’ion  alcynure 
R  -  C  =  C® .  Cet  acide  est  nettement  plus  fort  qu’un  alcane  et  sa  reaction  sur  un 
organomagnesien  permet  la  preparation  d'un  organomagnesien  acetylenique 
(comportant  une  triple  liaison  C  =  C),  derive  qui  ne  peut  etre  prepare  par  la  voie 
directe. 

Exemple  : 


se  s® 

hex- 1-yne  J  s 

acide  +  Mg— A  - 

le  plus  fort  /  \ 

( p/fA  =  26 )  Br  X 

bromure  d’ethylmagnesium 

base  la  plus  forte 


Br  base 
/  la  plus  faible 

Mg 

bromure  d’hex-l-ynylmagnesium 

+  c2h6 

ethane 

acide  le  plus  faible  (  p KA  =  62  ) 


•  Dosage  d’  un  organomagnesien 

A  un  echantillon  de  volume  connu  d’une  solution  etheree  d’un  organomagne¬ 
sien  fi’MgA  sont  ajoutees  quelques  gouttes  d’un  indicateur  colore  note  Ind 
(doc.  7).  Celui-ci  forme  avec  l’organomagnesien  un  complexe  RMgXInd  de 
couleur  differente  de  celle  de  1’ indicateur  libre  Ind.  La  solution  est  dosee  par 
addition  d’un  alcoolTCOH.  L’alcool  reagit  d’abord  sur  V organomagnesien  libre 
(non  complexe)  en  exces  : 

R' OH  +  RMgX - -  R'OMgX  +  RH 

puis  sur  la  faible  quantite  d ’organomagnesien  complexe.  Le  changement  de 
couleur  de  1’indicateur  colore  indique  l’equivalence  du  dosage  : 

7? 'OH  +  RMgXInd - -  .R'OMgX  +  RH+  Ind 

•  La  reaction  d’un  compose  possedant  des  atomes  d’hydrogene  acides  avec  l’io- 
dure  de  methylmagnesium  permet  de  determiner  le  nombre  d’atomes  d’hy- 
drogene  acides  par  molecule  du  compose  apartir  du  volume  de  methane  forme. 

$^Pour  s’entrainer  :  ex.  3  ) 


3.2  •  Reaction  avec  les  derives  halogenes  R-X ; 
alkylation  d'un  organomagnesien 


© 


3.2.1.  Bilan  et  schema  reactionnel 


(*)  Les  indications  reportees  autour  de 
la  fleche  de  reaction  signifient  deux 
etapes  separees  :  la  premiere  se  passe 
en  milieu  ether  (anhydre),  la  seconde 
consiste  en  l’hydrolyse  finale. 

V _ 1 _ _ _ ' 


Un  organomagnesien  RMgX  peut  reagir  sur  un  derive  halogene  R'X  pour  don- 
ner  un  produit  R  -  R '. 


Exemple^  : 


C-Cl  +  H3C 

I 

(CH2)4CH3 


(CH2)9-MgBr 


1)  Et2  O 

2)  h2o,  h® 


C-(CH2)9-CH3 
(CH2)4CH3  (30  %) 
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Ce  type  de  reaction  est  interprets  par  le  schema  reactionnel  suivant : 


^  Br 

sO  5®/ 

H3C-CH2-rMg 

s'  ~s~~~~^>'  EtjO 

CH2— Br  — — 

(5® 


CH2  —  CH2  —  CH3  +  MgBr2 


La  fixation  du  groupe  alkyle  R'  d’un  derive  halogene  sur  le  groupe  R 
d’un  organomagnesien  est  appele  alkylation  de  l’organomagnesien. 
Dans  cette  reaction,  il  y  a  creation  d’une  liaison  carbone-carbone  : 

R-MgX  +  R'-X  - ►  R-R'  +  MgX2 


3.2.2.  Conditions  pour  que  la  reaction  soit  favorable 

■  Cette  reaction  ne  se  produit  de  fagon  importante  que  si  l’atome  d’halogene 
de  R  -X  est  mobile  (si  la  liaison  C  - X  peut  etre  rompue  «  facilement  »),  en  par¬ 
ticular  pour  les  halogenures  de  methyle  H3C-X  (iodure  de  methyle  ICH3  en 
particulier),  d’allyle  7?-CH  =  CH-CH2-X  (le  groupe  allyle  est  le  groupe 
H2C  =  CH  -  CH2  -  )  et  benzyliques  Ph  -  CH2  -  X. 


Cette  reaction  empeche  la  formation,  avec  un  bon  rendement,  d’un  organoma¬ 
gnesien  allylique  ou  benzylique  dans  l’ethoxyethane  comme  solvant.  Par 
exemple,  le  bromure  de  benzyle  P/!-CH2-Br  donne,  dans  un  premier  temps 
avec  le  magnesium,  le  bromure  de  phenylmagnesium  P/;-CH2-Mg-Br  . 
Celui-ci  reagit  dans  un  deuxieme  temps  sur  le  bromure  de  benzyle  qui  n’a  pas 
encore  reagi  et  forme  du  dibenzyle  P/!-CH2-CH2-/7;  .  Cette  reaction  est 
appelee  une  reaction  de  duplication  (ou  de  couplage),  car  elle  relie  deux  groupes 
carbones  R  du  derive  halogene  R  - X . 


c - \ 

fl-Mg-X  +  H2C  =  CH-X 

Pd(Pf/i3)4  ^  H2C  =  CH-tf 
-MgX2 

H2C  =  CH-Mg-X  +  R’-X 

PUPPhiU  ^  H2C  =  CH-/?' 

-MgX2 

V _ / 

Doc.8  Alkylation catalytique d’or- 
ganomagnesiens  en  presence  de  com¬ 
plexes  du  palladium  au  degre 
d’oxydation  0,  comme  Pd(PP/i3)4  , 
tetrakis  (triphenylphosphine  )palla- 
dium. 


L’utilisation  du  tetrahydrofurane  (THF)  (ou  oxacyclopentane)  reduit  cette  reac¬ 
tion  de  duplication,  la  solvatation  et  la  stabilisation  de  l’organomagnesien  etant 
plus  fortes  avec  le  THF  qu’avec  l’ethoxyethane  (le  THF  est  une  base  de  Lewis 
plus  forte  que  l’ethoxyethane).  Le  rendement  est  ameliore  par  une  forte  dilu¬ 
tion  et  par  un  exces  de  magnesium. 

Exemple  : 


3-chlorocyclopentene  chlorure  de  cyclopent-2-enylmagnesium 

compose  allylique 

■  Dans  le  cas  ou  l’atome  d’halogene  n’est  pas  tres  mobile,  cette  reaction  donne 
un  produit  parasite  en  faible  proportion  lors  de  la  synthese  d’un  organoma¬ 
gnesien.  Dans  le  but  de  reduire  l’importance  de  cette  reaction  parasite,  la  majeure 
partie  du  derive  halogene  est  ajoutee  goutte  a  goutte  dans  le  ballon  de  telle  sorte 
qu’il  reagisse  plus  vite  sur  le  magnesium  que  sur  l’organomagnesien  deja  forme. 

3.2.3.  Application  synthetique 

Cette  reaction  d ’ alkylation  d’un  organomagnesien  avec  creation  de  liaison  C-C 
peut  etre  interessante  si  elle  est  voulue.  Elle  peut  etre  favorisee  par  catalyse. 
Des  exemples  sont  donnes  au  document  8. 

$)Pour  s’ entrainer  :  ex.  5  ) 
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E)  Reactions  d'addition 
d'un  organomagnesien 
sur  le  groupe  carbonyle  C=0 


Un  organomagnesien  donne  une  reac¬ 
tion  d’addition  sur  les  liaisons 
multiples  non  symetriques,  telles  que 
la  liaison  C  =  O  ,  la  liaison  C  =  N,  mais 
ne  s’additionne  pas  aux  liaisons  syme¬ 
triques  comme  une  liaison  C  =  C  ou  une 
liaison  C  =  C  isolee. 

V _ _ _ / 


liaison 

carbone- 

oxygene 

longueur 

moyenne 

rf(pm) 

energie 

moyenne 

de 

dissociation 
de  liaison 
(kj .  mol-1) 

alcools, 

ethers-oxydes 

143 

360 

aldehydes, 

cetones 

123 

740 

4.1  •  Addition  sur  le  groupe  carbonyle  d'un  aldehyde 
ou  d'une  cetone  ;  formation  d'alcool 

4.1.1.  Bilan  et  conditions 


Un  organomagnesien  reagit  sur  un  aldehyde  ou  une  cetone  pour 
donner,  apres  hydrolyse,  un  alcool. 


L’hydrolyse  est  pratiquee,  en  general,  en presence  d’acide  ( cf .  §  3.1.1.).  Lorsque 
1’ alcool  forme  risque  de  se  deshydrater,  un  acide  dilue  ou  un  acide  faible  tel 
que  le  chlorure  d’ammonium  est  utilise. 

Exemple  : 


O 

s 


h3cch2ch2-c 


\ 


H 


butanal 


1)  H3C— Mg  —I,  Et2 O 
iodure  de  methylmagnesium 

2)  H2Q,  H® 


OH 

I 

H3CCH9CH9-C-CH3 

I 

H 

pentan-2-ol  (82  %) 


© 


compose 

moment 

dipolaire 

p(D) 

H 

\ 

methanal  C  —  0 

/ 

H 

2,27 

H 

\ 

ethanal  C  —  0 

/ 

H3C 

2,73 

h3c 

\ 

propanone  C  —  0 

H3C 

2,84 

Doc.9  Quelques  donnees  sur  la  liai¬ 
son  carbonyle. 


4.1.2.  Schema  reactionnel 


■  Structure  du  groupe  carbonyle 

•  Le  schema  de  Lewis  du  groupe  carbonyle  montre  une  double  liaison  C  =  O 
et  deux  doublets  libres  sur  l’atome  d’oxygene.  Cette  liaison  C  =  0  est  plus 
courte  et  globalement  plus  forte  que  la  liaison  simple  C  -  0  des  alcools  et  ethers- 
oxydes  (doc.  9). 

La  repulsion  maximale  des  deux  doublets  des  liaisons  C  -  C  ou  C  -  H  et  du  dou¬ 
blet  crde  la  liaison  C  =  0  permet  de  retrouver  (par  la  methode  V.S.E.P.R.)  trois 
liaisons  a  120  °  dans  un  plan  autour  de  l’atome  de  carbone  du  groupe  carbo¬ 
nyle.  Cet  atome  est  trigonal. 


•  La  liaison  carbonyle  C  =  0  est  polaire  et  explique  le  moment  dipolaire  des 
aldehydes  et  des  cetones  (doc.  9).  Cette  polarite  est  attribute  a  la  difference 
d’electronegativite  entre  Latome  de  carbone  et  celui  d’oxygene.  L’ecriture  de 
deux  formules  mesomeres  pour  le  groupe  carbonyle  montre  aussi  le  caractere 
polaire  de  la  liaison. 


\s®  8 © 

c=o> 

/ 


R' 


— ^ 
P 


\  =  0> 
/  ^ 


R 

\©  © 

c  — 01 

/ 

R' 


2 
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•  L’atome  de  carbone  5©  du  groupe  carbonyle  est  un  site  acide  de  Lewis  et  un 
site  electrophile,  susceptible  d’etre  attaque  par  un  reactif  base  de  Lewis  et 
nucleophile  tel  qu’un  organomagnesien. 


site  acide 

accepteur  de  doublet 

R  / 

\  /  ©V  .  <S© 

c=0> 

/S®  \ 

site  basique 
donneur  de  doublet 


R 


■  Schema  reactionnel 

Le  mecanisme  de  cette  reaction  n’est  pas  totalement  elucide.  Le  schema  reac¬ 
tionnel  suivant  explique  la  formation  de  l’alcool. 


Dans  Tether,  il  y  a  formation  d'un  alcoolate  organomagnesien.  L’hydrolyse  de 


anhydre 


8 ©  8®/ 

H3C.-Mg 

\  A/  ^ 

c=o 

/ 5©  SQ 

H 

addition  nucleophile 
sur  le  groupe  carbonyle 

(Pr  designe  le  groupe 
propyle  -CH2 -CH2-CH3) 


Pr  CH3 

\*  /  HiO,  H© 

C  1  - — ► 

/  \s®8®/-^ 

H  O  —Mg 


alcoolate  d’ioduremagnesium 
(pentan-2-olate  d ’  ioduremagnesium) 


Pr  CH3 

\*/ 

C 

/\ 

H  O — H 

+  Mg2©  +  I© 


alcool 

(pentan-2-ol) 


Talcoolate  organomagnesien  conduit  a  T alcool. 

Le  trait  ondule  indique  que  la  liaison  est  soit  vers  Tavant  du  plan  de  repre¬ 
sentation,  soit  vers  l’arriere.  II  y  a  creation  d’un  atome  de  carbone  asymetrique 
et  obtention  equiprobable  des  deux  configurations  en  melange  racemique. 


Schema  general : 


8®  8®/ 

R  —Mg 


R' 


\ 


C  =  0 


/  SQ 

R" 


Et2  O 


R’  R 

X<^  Z 
/  \8®8 ®/~* 
R"  O-rMg 


R'  R 

h2o,h©  \*/ 

- - ►  C 

/  \ 

R "  0-H 

+  Mg2©  +  X® 


Par  action  d’un  organomagnesien  et  apres  hydrolyse,  un  aldehyde  et 
une  cetone  sont  reduits  en  alcool. 

De  plus,  il  y  a  fixation  d’un  groupe  carbone  sur  Tatome  de  carbone  du 
groupe  carbonyle  et,  done,  creation  de  liaison  C-C. 

L’addition  d’un  halogenure  d’alkylmagnesium  sur  un  aldehyde  ou 
une  cetone  est  done  une  reduction  alkylante. 
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4.1.3.  Differents  cas  particuliers 

La  classe  de  l’alcool  obtenu  depend  de  la  nature  du  derive  carbonyle.  Les  dif¬ 
ferents  cas  sont  resumes  dans  le  document  10. 


compose 

carbonyle 

alcool  forme 

classe 

1)  Et20 

exemple  :  -  — - * 

2)  H20,  H© 

methanal 

H 

\ 

C  =  0 
/ 

H 

1)  R-Mg-X,Et20 

^-ch2-oh 

primaire 

I 

H  \  \ 

\  X  \  1)  X  \ 

C— 0+  \ - Mg  Br  - ►  \ - \ 

/  2)  \ 

H  OH 

methanal  bromure  de  pentan-l-ol 

butylmagnesium  (93  %) 

autres 

aldehydes 

R' 

\ 

C  =  0 
/ 

H 

R'  R 
\  / 

C 

/  \ 

H  OH 

secondaire 

II 

X  \  •)  x  \ 

H  2)  / 

butanal  iodure  de  pentan-2-ol 

methylmagnesium  (82  %) 

2)  H20,  H® 

cetones 

R' 

\ 

C  =0 
/ 

R" 

R'  R 
\  / 

C 

/  \ 

R"  OH 

tertiaire 

III 

/ — \  1)  / — \  CH2CH3 

O“0  +  H3CCH2-Mg-Br— <^<oh 

cyclohexanone  bromure  1-ethylcyclohexanol 

d’ethylmagnesium  (74  %) 

Doc.  10  Classe  de  l’alcool  obtenu  suivant  le  derive  carbonyle. 

Pour  s’ entrainer  :  ex.  6.  7  et  8  ) 


4.1.4.  Stereochimie 

Avec  une  cetone  ou  un  aldehyde  autre  que  le  methanal,  l’atome  de  carbone 
porteur  du  groupe  hydroxyle  -  OH  peut  etre  asymetrique,  mais  les  deux 
configurations  ont,  en  general,  la  meme  probability  d’etre  obtenues.  Si  c’est  la 
seule  cause  d’asymetrie,  les  deux  enantiomeres  sont  obtenus  en  melange  race- 
mique,  optiquement  inactif. 

$)Pour  s’ entrainer  :  ex.  8  ) 


4.1.5.  Strategic  de  synthese  ;  notion  d'analyse  retrosynthetique 


© 


Conventions  d’ecriture 
generalement  adoptees 
en  retrosynthese 


symbole  de  la  coupure  de  la 
liaison. 


analyse  retrosynthetique 
(fictive). 

traduit  toujours  la  synthese 
chimique  (reelle)  associee  en 
sens  inverse  de  l’analyse 
retrosynthetique. 


4. 1.5.1.  Principe  et  conventions 

■  Retrosynthese 

La  molecule  a  synthetiser,  ou  molecule  cible,  est  formellement  decoupee  en 
fragments  plus  simples,  les  synthons,  dont  Lassemblage  doit  permettre  de 
reconstruire  la  molecule  cible.  Les  synthons,  dont  les  charges  ©  et  Q  sont 
precisees  dans  le  cas  de  reactions  heterolytiques,  sont  en  general  des  entites 
hypothetiques  et  tout  «  l’art  du  chimiste  »  consiste  a  trouver  des  reactifs  ou 
equivalents  synthetiques  correspondants.  Une  sequence  ne  peut  faire  interve- 
nir  qu’une  interconversion  du  groupe  fonctionnel.  La  retrosynthese  est  done 
un  processus  fictif  de  coupure  de  la  molecule  cible. 

■  Synthese 

Cette  analyse  conduit  en  general  a  des  possibilities  multiples  et  il  convient  de 
definir  la  meilleure  synthese  avec  un  choix  approprie  des  reactifs  (au  moindre 
cout  et  avec  le  moins  de  sous-produits  possible)  et  des  conditions  operatoires. 
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4. 1.5. 2.  Exemple 

Soit,  a  synthetiser,  le  butan-2-ol. 

■  Analyse  retrosynthetique 


H3C  OH 

h3c  oh 

\/ 

.  Nd> 

CH  = 

'vjv/' 

© 

CHo 

H,CU 

\ 

\ 

ch3 

ch3 

molecule  cible 

synthons 

H3\5©  5© 

C  =  0 

/  Br 

H  X© 

CH2  —  Mg 

/sQ 

h3c 

reactifs 


■  Synthese 


0 


h3c-c  +  h3c-ch2 

H 


Mg— Br 


1)  0°C,Et2Q 

2)  H,0,H© 


QfPour  s’entrainer  :  ex.  1*T) 


4.2  •  Addition  d'un  organomagnesien  sur  le  groupe 
carbonyle  d'un  ester,  d'un  chlorure  d'acyle  ou 
d'un  anhydride  d'acide 

Le  tableau  du  document  11  presente  les  derives  d’acides  carboxyliques.  Les 
anhydrides  d’acide  et  les  esters  ont  ete  vus  dans  le  secondaire.  La  nomencla¬ 
ture  est  presentee  dans  Y annexe  6  et  appliquee  ci-dessous.  La  reaction  sur  un 
nitrile  est  etudiee  au  paragraphe  6. 


Doc.  12  Presentation  des  derives 
d’acides  carboxyliques. 


classe 

fonctionnelle 

formule 

generate 

exemple 

nom 

chlorure  d'acyle 

P 

(  R  —  C  est 

\ 

le  groupe  acyle) 

P 

R— C 

^Ol 

/P 

H,C— CH,—  C 

"  XQ, 

chlorure  de 
propanoyle 

anhydride 

d’acide 

> 

01 

/P 

h3c — c 
> 

H=c-\ 

01 

anhydride 

ethanoi'que 

ester 

P 

R— C 
\ 

10—  R' 

P 

H3C — CHi  —  CH0 — C 
\ 

!0 — CH3 

butanoate  de 
methyle 

nitrile 

R  —  C  =Ni 

H3C — C  =  Nl 

ethanenitrile 

19 
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4.2.1.  Bilan  et  conditions 


(*)  Le  chlorure  de  methanoyle 
H-COClest  trop  instable  pour  etre  uti¬ 
lise.  En  revanche,  les  esters  de  l’acide 
methanoi'que  H-COOR"  sont  stables 
et  donnent,  par  reaction  avec  un  orga- 
nomagnesien  R-Mg-X,  puis  hydro¬ 
lyse,  un  alcool  secondaire  R2CHOH. 

La  reaction  est  peu  pratiquee  dans  ce 
cas  avec  un  chlorure  d’acyle  et  quasi- 
ment  pas  avec  un  anhydride  d’acide. 

\ _ _ _ 1 _ / 


L’action  d’un  organomagnesien  R-Mg-A’  sur  un  chlorure  d’acyle 
/C-COC1 ,  un  anhydride  d’acide  (R'CO^O  ou  un  ester  R'-COOR" 
donne,  apres  hydrolyse,  un  alcool  tertiaire 


La  stcechiometrie  de  la  reaction  met  en  jeu  deux  molecules  (deux  equivalents) 
d’organomagnesien  par  molecule  d’ester,  d’anhydride  acide  ou  de  chlorure 
d’acyle.  Deux  groupes  R  issus  de  L  organomagnesien  se  fixent  sur  l’atome  de 
carbone  du  groupe  carbonyle  du  derive  de  1’ acide  carboxylique. 


benzoate  d’ethyle  bromure  de  phenylmagnesium  triphenylmethanol  (90  %) 


© 


4.2.2.  Schema  reactionnel 


Le  schema  reactionnel  suivant  explique  la  formation  de  1’ alcool  tertiaire  a  partir 
d’un  ester.  Dans  un  ester,  dans  un  anhydride  d’acide  ou  dans  un  chlorure  d’acyle, 
l’atome  de  carbone  du  groupe  carbonyle  est  lie  egalement  a  un  groupe  nucleo- 
fuge  (-OR",  Cl  ou  R'-CO-O  partant  sous  forme  ©C )R",  Cl©  ou  /?'-C0-0©).  Le 
produit  intermediaire,  forme  dans  la  premiere  etape,  comporte  deux  groupes  elec- 
troattracteurs  (deux  groupes  -OR"  et  -OMgX  a  partir  d’un  ester,  -Cl  et  -OMgX 
a  partir  d ’  un  chlorure  d  ’ acyle,  -O-CO-R '  et  -OMgX  a  partir  d ’un  anhydride  d ’ acide) 
sur  le  meme  atome  de  carbone  :  il  n’est  pas  stable  et  evolue,  avant  l’hydrolyse,  en 
donnant  une  cetone.  Des  que  cette  cetone  est  formee,  elle  reagit  avec  une  seconde 
molecule  d’organomagnesien.  L’hydrolyse  finale  donne  l’alcool  tertiaire. 

Le  meme  schema  s’ applique  aussi  a  un  chlorure  d’acyle  et  a  un  anhydride  d’acide. 


puis 


5©  8®/ 

R—  Mg 


IV/  iTVg 

(fo 

R’~S® 


10 -R" 


5®8®/ 

R-  Mg 

R 

\l  .  x 
c=o 

/s®  /© 

R’ 

tleuxieme  addition 
de  RMgX 


R" 

instabilite  due  a  la  presence 
de  2  groupes  electroattracteurs 
sur  le  meme  atome  de  carbone 


£1,0 


R  X  ) 

I  / 

R- C-O-Mg 

R' 


/?"-0-Mg-A: 


R 

\ 


/ 


c=$ 


R' 


h2o,  h 


•e 


+  /?"-0-MgZ 


—  2  Mg2®—  2  X° 


R 

I 

R- C— OH 
I 

R' 

alcool  tertiaire 

+  R'—  OH 

autre  alcool 
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4.2.3.  Chimioselectivite 


•  La  reaction  d'un  organomagnesien  avec  un  ester  ne  peut  pas,  en  general,  etre 
arretee  a  la  cetone  intermediaire,  car  1’ organomagnesien  reagit  plus  vite  avec 
la  cetone  qu’avec  Lester.  Avec  un  compose  possedant  une  fonction  ester  et  une 
fonction  cetone,  un  organomagnesien  ne  peut  pas  reagir  sur  la  fonction  ester 
sans  reagir  aussi  sur  la  fonction  cetone. 

•  En  revanche,  un  organomagnesien  reagit  nettement  plus  vite  sur  un  chlorure 
d’acyle  ou  un  ahydride  d’acide  que  sur  une  cetone,  de  telle  sorte  qu’il  est  pos¬ 
sible,  en  operant  a  basse  temperature,  de  s’arreter  a  la  cetone  et  done  de  pre¬ 
parer  une  cetone  (doc.  12). 


Doc.  12  Arret  a  la  cetone  dans  la  ► 
reaction  d’un  organomagnesien 
sur  un  chlorure  d’acyle. 


O  +  H3C(CH2)5 — MgBr 


chlorure  bromure 

de  butanoyle  d’hexylmagnesium 


1)  THF,  -  78  °C 

2)  H2Q,H® 


decan-4-one  (95  %) 


•  Lorsque  le  reactif  (ici  1’ organomagnesien)  reagit  differemment  sur  le  groupe 
carbonyle  selon  qu’il  appartient  a  une  cetone  ou  a  un  chlorure  d’acyle,  on  dit 
qu’il  y  a  alors  chimioselectivite. 

•  D’autres  organometalliques,  comme  ceux  du  cuivre  (organocuprate)  ou  du 
cadmium  (organocadmiens),  assurent  cette  chimioselectivite  entre  une  cetone 
et  un  chlorure  d’acyle  a  temperature  ambiante,  avec  arret  a  la  cetone. 

QfPour  s’entrainer  :  ex.  21 


4.3  •  Reaction  d'un  organomagnesien  avec  le  dioxyde 
de  carbone  ;  formation  d'un  acide  carboxylique 

4.3.1.  Bilan  et  conditions 

A  basse  temperature  (Q~  -  40  °C),  en  presence  de  dioxyde  de  carbone  solide 
en  exces,  un  organomagnesien  fH-Mg-A  conduit,  apres  hydrolyse,  a  un  acide 
carboxylique  .K-CCLH  .  II  y  a  carboxylation  (fixation  d’un  groupe  carboxyle 
-COOH)  de  l’organomagnesien. 

Exemple :  MgCl  CCbH 

I  1)  C02  I 

2)  H,0,  H© 

chlorure  de  1-methylpropylmagnesium  acide  2-methylbutanoique  (86  %) 


Obtention  concurrente 
d’un  alcool  a  trois  groupes 
R  identiques 

A  temperature  ordinaire  ou  un  peu 
plus  elevee  et  en  presence  de 
dioxyde  de  carbone  en  defaut 
(du  dioxyde  de  carbone  gazeux  est 
envoye  barboter  dans  la  solution 
magnesienne),  l’organomagnesien 
R  -  Mg  -A  peut  donner,  apres  hydro¬ 
lyse,  un  alcool  tertiaire  R  3C-OH. 
v _ _ _ 


En  pratique,  L  organomagnesien  en  solution  dans  l’ethoxyethane  est  verse  sur 
des  morceaux  de  carboglace  (nom  courant  du  dioxyde  de  carbone  solide). 


4.3.2.  Schema  reactionnel 


La  formation  d’acide  carboxylique  est  expliquee  par  le  schema  suivant  : 


S°  11 5©  EtO  ^ 

R  /©°  .  p_r 

g®  I  +  y\\  „Q 

Mg^Os  0— Mg— A 

X  H© 


h2o,  h1 


■© 


O 


\s®  5©A  -Mg2©,  -X© 

ry  __  /» —  *  v 


R-C 


\ 


O-H 

acide  carboxylique 


L’ acide  carboxylique,  non  ionise  en  milieu  assez  acide,  se  retrouve  souvent 
majoritairement  dans  la  phase  etheree. 
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Reactions  d'un  organomagnesien 
sur  un  epoxyde;formation  d'alcool 


5.1  •  Bilan  et  conditions 


(*)  Les  epoxydes  peuvent  etre  nommes 
de  plusieurs  fagons.  La  plus  simple 
consiste  a  placer  le  prefixe  oxa  devant 
le  nom  du  cycle  carbone,  indiquant  ainsi 
qu’un  atome  de  carbone  de  ce  cycle  est 
remplace  par  un  atome  d’oxygene. 
L'oxirane  est  ainsi  appele  oxacyclo- 
propane.  II  est  aussi  nomine  epoxye¬ 
thane  ou  oxyde  d’ethylene. 

V _ _ _ y 


Un  epoxyde  comporte  dans  sa  structure  un  cycle  comprenant  deux  atomes  de 
carbone  et  un  atome  d’oxygene.  Le  plus  simple  est  l’oxirane^*  : 

O 

/\ 

h2c — ch2 

Un  epoxyde  reagit  sur  un  organomagnesien  pour  former  un  alcoolate  organo¬ 
magnesien,  puis  apres  hydrolyse,  un  alcool.  L’oxyde  d’ethylene  conduit  a  un 
alcool  primaire  avec  ajout  de  deux  atomes  de  carbone  a  la  chaine  carbonee  de 
1’  organomagnesien. 


Exempie  :  g 

/  1 

H3C(CH2)4CH2-Mg  + 

bromure  d’hexylmagnesium 


LLC  —  CHi 

\  / 

0 


oxyde  d’ethylene 
ou  oxirane 


1)  Et2  O 

2)  H,Q,  H© 


H3C(CH2)7OH 

octan-l-ol  (71  %) 


5.2  •  Schema  reactionnel 

■  Dans  l’epoxyde,  les  liaisons  C-0  sont  polarisees  C^©-0^©.  Le  cycle  a 
trois  atomes  est  tres  tendu  (liaisons  a  60°  au  lieu  de  109°)  et  peut  s’ouvrir  par 
rupture  de  liaison  C-O. 


■  La  formation  d’alcool  primaire  a  partir  d’oxyde  d’ethylene  s’explique  par 
un  schema  similaire  a  celui  concernant  les  aldehydes  et  les  cetones  : 


_  ^  Br 
<5©  8®/ 

s©  V  s®  ■ 

h2c-o 

ch2 


Et,  o 


H2o 


r-ch2-ch2-oh 

+  Mg2©  +  Br© 


La  reaction  peut  etre  consideree  globalement  comme  une  addition  sur  l'epoxyde 
ou  comme  une  reaction  de  substitution  de  la  liaison  C-0  de  l’oxyde  d’ethy¬ 
lene  par  la  liaison  C -R  avec  le  groupe  R  de  l’organomagnesien. 


■  L’ action  du  bromure  d’ethylmagnesium  sur  le  2,2-dimethyloxirane,  donne, 
apres  hydrolyse,  le  2-methylpentan-2-ol.  La  regioselectivite  de  cette  reaction 
s’explique  par  l’attaque  nucleophile  de  l’atome  de  carbone  <50  de  l’organo- 
magnesien  sur  l’atome  de  carbone  50  le  moins  encombre  de  l’epoxyde  : 


^  Br 

8®  8®/ 

H3C  —  CH2  Mg 

c©  j  C  8® 

5®h2c  ©o 
\/ 

h 

h3c  ch3 


Et,  O 


H® 

5©\  s® 

H3c-CH2  0©Mg 

CHt-C  ^Br 

“  *% 
h3c  ch3 


HjO 


h3c-ch2  o-h 

\  / 

CH”  f'% 

h3c  ch3 


+  Mg2©  +  Br© 
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P  Reactions  d'un  organomagnesien 
sur  un  nitrile  ;  formation  de  cetone 


6.1  •  Bilan  et  conditions 

Un  organomagnesien  f?-Mg-X  reagit  sur  un  nitrile  R'— C  =  N  pour  donner, 
apres  hydrolyse  et,  souvent,  un  leger  chauffage,  une  cetone  R  —  CO—R' . 


Exemple  : 


H3C-CH2-C^N  + 


propanenitrile 


bromure 

de  phenylmagnesium 


1)  Et20 


2)  H20,  H®,  A 


1  -phenylpropan- 1  -one 
(91  %) 


R 

R- Mg-Br  +  R'~  C=N 

1)  Et2  O 

/ 

R'-C 

2)  H20,  H®,  A 

xo 

organomagnesien  nitrile 

cetone 

6.2  •  Schema  reactionnel 

■  Un  nitrile  comporte  une  triple  liaison  C  =  N.  Le  schema  de  Lewis  du  pro¬ 
panenitrile,  donne  ci-dessus,  est  en  accord  avec  la  tetravalence  de  l’atome  de 
carbone.  L’atome  d’azote  porte  un  doublet  libre. 

La  liaison  est  polarisee  C^©  =  N^©  ,  conformement  a  la  difference  d’electro- 
negativite  entre  l’atome  de  carbone  et  l’atome  d’azote,  et  aux  formules  meso- 
meres  suivantes  : 


R- cAl 


©  © 

R- C  =  N> 


Comme  pour  le  groupe  carbonyle,  l’atome  de  carbone  du  groupe  nitrile  est  un 
site  acide  de  Lewis  et  un  site  electrophile,  susceptible  d’etre  attaque  par  un 
reactif  base  de  Lewis  et  nucleophile  tel  qu’un  organomagnesien. 

■  Le  nitrile  subit  l’attaque  nucleophile  de  l’organomagnesien  et  donne  un  com- 
plexe  iminomagnesien  dont  l’hydrolyse  conduit  a  une  imine.  Cette  imine  est, 
a  son  tour,  hydrolysee  en  cetone. 

Le  schema  suivant  interprete  la  formation  de  Limine  : 


S&  s®/X 
R  -  Ms  EtjO 

+  U 

R’~  C=NI 
5©  g © 


R 
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gQ  g® 


R—C=N  -j-Mg  —X 

h4 


h20,h®  ( 

-  Mg2  ®-  Z  0 


R 

\  _ 
C=N— H 
/ 

R' 


H,(),  +  tl 


© 


R 

•  C=(t  +  NH4 

/ 

R’ 

,  ion 

cetone  ammonium 


Pour  s’entrainer  :  ex.  9,  10.  11  et  18  ) 


Hachette  Livre  -  H  Prepo  I  Chimie,  lre  an  nee,  PCSI-  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Hachette  Livre  -  H  Prepa  I  Chimie,  lre  onnee,  PCSI- La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Organomagnesiens  mixtes 


(*)  Cette  reaction  n’est  pas  explicite- 
ment  au  programme,  mais  peut  consti- 
tuer  une  reaction  secondaire  lot  s  de  la 
preparation  d’un  organomagnesien. 


Reaction  d'un  organomagnesien 
avec  le  dioxygene  (  ) 


■  A  basse  temperature  et  en  presence  de  dioxygene  en  exces,  un  organoma¬ 
gnesien  donne,  apres  hydrolyse,  un  hydroperoxyde  d’alkyle  /f-O-O-H  , 
comportant  une  liaison  simple  0-0  caracteristique  des  composes  peroxo.  11 
en  est  ainsi  lorsque  l’organomagnesien  est  verse  progressivement  dans  une 
solution  dans  laquelle  bulle  du  dioxygene. 

02,  exces  H,0 

Mg  ”  ^ 


R- 


\ 


R- O  X 

\  / 
O— Mg 


R- O 

\ 


-78  °C 

X  O— Mg  O— H 

■  A  temperature  ambiante  et  en  presence  d’organomagnesien  en  exces,  le  dioxy¬ 
gene  donne  un  alcoolate  d’halogenuremagnesium  dont  l’hydrolyse  conduit  a 
un  alcool. 


R- 


-Mg 

X 


O, 


20  °C 


R- O 

\ 


H,0 


Mg  —X 


R-0 

\ 


H 


Ces  reactions  n’ont  pas  d’interet  synthetique.  Elies  soulignent  qu’il  faut  evi- 
ter  la  presence  de  dioxygene  lors  d’une  synthese  magnesienne. 


© 


Organomagnesiens  mixtes 


Preparation 


R  —X  +  Mg 

(CH3CH2)20 
ou  autre  ether-oxyde 

R  —  Mg  -X 

derive  halogene 

■  absence  de  toute  trace  d’eau 

■  presence  de  02  et  C02  a  eviter 

organomagnesien  mixte 

(Le  mode  operatoire  et  le  schema  du  montage  doivent  etre  connus  cf.  page  236.) 
Le  solvant  doit  etre  aprotique  et  doit  etre  une  base  de  Lexis. 


site 


Reactivite 

«5©J© 

R-Mg-X 


basique 
et  nucleophile 


acide  et  accepteur 
du  doublet  d’une  base 
ou  d'un  nucleophile 


Les  attaques  electrophiles  et  acides  sur  C^O  donnent  des 
substitutions  electrophiles  sur  le  substrat  RMgX. 


a  Reactions  de  substitution  sur  un  reactif 

s®  8®  s®  s® 

•  Acide  de  Br0nsted  H  8®^j8Q.  H— OH  ,  H©  ,  R—  C  =  C  —  H 
8  ®  <5© 

R-Mg-X  - 

+  H-'/OH 


R  —  H  +  Mg(OH)2(s)  +  Mg2©  +  ZO  L’eau  detruit  un  organomagnesien. 


2 

8 ©  5© 


8®  8®  Ft  O  8^  8^ HiO  H©  Q 

R  Mg-X  R- H+  Z-Mg-X  —  R-H  +  Z~H  +  Mg2®  +  X° 


+  H -Z 


H 


© 


<5©  8® 

Interet :  •  Formation  d’un  organomagnesien  acetylenique  ; 

•  Dosage  d’un  organomagnesien  :  -  par  un  alcool  en  presence  d’indicateur  colore  ; 

-  par  un  exces  d’acide  inorganique. 

•  Derive  halogene 

/f^Mg-Br  R-R'+  MgIBr  R-R'+  Mg2®  +  I0  +  Br0 

R<-4 
8®  8® 

Reaction  parasite  lors  de  la  preparation  de  l’organomagnesien  ;  reaction  d’autant  plus  importante  que  l’ion 
halogenure  du  derive  halogene  est  plus  nucleofuge  (plus  «  mobile  »). 

■  Addition  nucleophile  sur  les  groupes  C=0  ,  C/N  et  les  epoxydes 

•  Aldehyde  ou  cetone 


8®  8® 

R-Mg-X 
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alcool 
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Organomagnesiens  mixtes 


Ester,  chlorure  d’acyle,  anhydride  d’acide 
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R" 


^  X 
8 ©  /8® 
R-rMg 
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R 
,  I 
R  — C— O 
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EU  O 


R"  —  O  Mg_* 

instability  due  a  la  presence 
de  2  groupes  electroattracteurs 
sur  le  meme  atome  de  carbone 
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deuxieme  addition  de  R  -  Mg  -  X 
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Dioxyde  de  carbone 


8®  ^ 
s&p4?e 

x 


Ol 


R-C 


h2o,h 


© 


\8®  S®^>  — Mg2®,  -X® 

xOyMg-A’  g 

H© 


R-C 


01 

* 

\ 

\0-H 


acide 

carboxylique 


Nitrile 

8®  8®/X 

s^e 

+  R'-  C=NI 
8® 


EhO 


^  5©  5© 


/?  — C  =  N  y-Mg  —X 

H® 


n,  h2o,  h 


© 


-Mg 


?"  ©_  X®  / 

R’ 


R 

\  _ 

C=N— H 


■  H2Q,  +  H 


© 


R 

\ 


/ 

R’ 

cetone 


C=Q)  +  NH4 


© 


ion 

ammonium 


Epoxyde 
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L’attaque  d’un  epoxyde  non  symetrique  par  un  organomagnesien  se  fait  majoritairement  sur  l’atome  de  car¬ 
bone  le  moins  encombre. 


Exercices 


Applications  directes  du  cours 


4Q)  Hydrolyse  d'un  organomagnesien 

1  •  Donner  l’equation  et  le  schema  reactionnel  de  l’hy- 
drolyse  du  bromure  de  propylmagnesium  en  milieu  neutre. 

2  •  Donner  l’equation  de  l’hydrolyse  du  bromure  de  pro¬ 
pylmagnesium  par  une  solution  de  chlorure  d’hydrogene. 

(01  Reaction  d'un  organomagnesien 
avec  un  acide  de  Bronsted 

Completer  les  schemas  de  reaction  et  donner  le  schema 
reactionnel.  Justifier  la  possibilite  de  reaction  compte  tenu 
des  valeurs  de  pK&  {doc.  5).  Une  hydrolyse  finale  en  milieu 
acide  est  realisee. 

a.  Ethanol  +  bromure  de  propylmagnesium - -  ... 

b.  IV-methylpropanamine 

+  bromure  de  propylmagnesium - -  ... 

c.  Propyne  +  bromure  de  propylmagnesium . . . 

d.  Acide  ethanoi'que  +  bromure  de  propylmagnesium - - 

o  Dosage  d'un  organomagnesien 
Methode  de  Zerevitinov 

La  reaction  de  15,6  g  d’iodomethane  avec  un  exces  de 
magnesium  donne  un  volume  de  200  cm3  d’une  solution 
etheree  limpide.  Un  prelevement  de  2,00  cm3  de  cette  solu¬ 
tion  est  mis  a  reagir  avec  de  l’eau  en  presence  d’acide.  A 
25  °C,  sous  pression  de  1,00  bar,  un  volume  de  22  cm3  de 
gaz  est  recueilli. 

1  •  Quel  est  le  produit  A  de  la  reaction  de  l’iodomethane 
sur  le  magnesium  ?  Interpreter  sa  formation  par  une  equa¬ 
tion  de  reaction. 

2  •  Quel  est  le  gaz  recueilli  ?  Interpreter  sa  formation  par 
un  schema  reactionnel. 

3  •  Calculer  la  quantite  de  produit  A  obtenu  et  le  rende- 
ment  de  sa  formation.  Quelle  hypothese  a  du  etre  faite  pour 
obtenir  ces  valeurs  ? 

(Q)  Dosage  acido-basique 
d'un  organomagnesien 

La  synthese  du  bromure  d’ethylmagnesium  est  realisee  en 
faisant  reagir  21,8  g  de  bromoethane  avec  un  exces  de 
magnesium.  Un  volume  de  180  cm3  de  solution  etheree 
limpide  S  est  obtenu.  Un  prelevement  de  5,00  cm3  de  cette 


solution  est  introduit  avec  precaution  dans  10,0  cm3 
de  solution  aqueuse  de  chlorure  d’hydrogene  a 
1 ,00  mol  .  L~* .  Le  volume  de  solution  1 ,00  mol .  L_1  d  ’hy- 
droxyde  de  sodium  verse  a  l’equivalence  pour  doser  le 
melange  est  Ve  =  4,6  cm3  . 

1  •  Determiner  la  concentration  du  bromure  d’ethylma¬ 
gnesium  dans  la  solution  S. 

2  •  En  deduire  le  rendement  de  la  synthese. 

e  Alkylation  d'un  organomagnesien 

Dans  des  conditions  ou  toute  reaction  avec  la  vapeur  d’eau, 
le  dioxygene  et  le  dioxyde  de  carbone  est  evitee,  quel  pro¬ 
duit  parasite  peut  se  former  lors  de  la  synthese  : 

1  •  du  bromure  de  phenylmagnesium  ? 

2  •  du  bromure  de  benzylmagnesium  ? 

Dans  quel  cas  ce  produit  parasite  sera-t-il  en  plus  grande 
proportion  ? 

Reaction  d'un  organomagnesien 
avec  un  aldehyde  ou  une  cetone 
(ex.  6  a  8) 

Determiner,  en  expliquant  la  demarche  par  un 
schema  reactionnel,  la  structure  du  produit  de  la  reaction 
du  bromure  de  propylmagnesium  sur  chacun  des  compo¬ 
ses  suivants.  Dans  chaque  cas,  une  hydrolyse  en  milieu 
acide  constitue  la  derniere  etape  : 

a.  methanal  ; 

b.  benzaldehyde  Ph-  CHO  ; 

c.  cyclohexanone  ; 

d.  butanone  . 

Une  solution  de  2-bromobutane  dans  l’ethoxye 
thane  est  versee  sur  du  magnesium  en  quantite  stcechio- 
metrique.  II  se  forme  un  produit  A.  Une  solution  de 
methanal  est  ensuite  ajoutee  lentement. 

1  •  Quel  produit  B  est  obtenu  ?  Comment  doit-on  operer 
pour  isoler  un  alcool  C  ?  Nommer  cet  alcool. 

2  •  La  formation  de  l’alcool  s’accompagne  de  la  forma¬ 
tion  d’un  precipite.  Quel  est  ce  precipite  ?  Comment  sa 
dissolution  peut-elle  etre  realisee  ? 

3  •  Decrire  un  procede  analogue  permettant  de  preparer 
du  pentan-l-ol. 
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Exercices 


*1  •  Quel  est  le  produit  obtenu  par  action  du  bro- 
mure  d’ethylmagnesium  sur  le  butanal,  suivie  d’une  hydro¬ 
lyse  en  milieu  acide  ?  Interpreter  par  un  schema  reaction- 
nel.  Ce  produit  existe-t-il  sous  plusieurs  configurations  ? 
Si  oui,  preciser  lesquelles  sont  obtenues  et  en  quelles  pro¬ 
portions  elles  le  sont.  Quelle  relation  de  stereoisomerie  y 
a  t-il  entre  elles  ? 

2  •  Memes  questions  pour  Taction  du  bromure  d’ethyl¬ 
magnesium  sur  le  (7?)-2-methylbutanal,  suivie  d’une  hydro¬ 
lyse  en  milieu  acide. 

"Reaction  d'un  organomagnesien 
avec  des  derives  decides 
carboxyliques 

1  •  Determiner  le  produit  de  reaction  de  l’ethanoate  d’ethyle 
sur  un  exces  de  bromure  de  cyclopentylmagnesium  suivie  de 
l’hydrolyse  en  milieu  acide.  Proposer  un  schema  reactionnel. 

2  •  Memes  questions  pour  Faction  du  bromure  de  phenyl- 
magnesium  sur  le  chlorure  d’hexanoyle  a  -  78  °C  dans  le 
THF. 

3  •  Memes  questions  pour  Faction  du  bromure  de  phe- 
nylmagnesium  sur  le  dioxyde  de  carbone,  a  -  40  °C. 

4  •  Memes  questions  pour  Faction  du  bromure  de  phe- 
nylmagnesium  sur  l’oxyde  d’ethylene. 

5  •  Memes  questions  pour  Faction  du  bromure  de  pro- 
pylmagnesium  sur  Fethanenitrile. 

Reactions  variees  (ex.  10  et  11) 


[1/  "‘'Completer  les  schemas  des  reactions  suivantes  a 
partir  de  Faction  du  bromure  d’ethylmagnesium,  note  M,  le 
second  rnembre  correspondant  dans  tous  les  cas  au  resultat 
apres  hydrolyse  acide.  Les  lettres  AkK  peuvent  representer 
plusieurs  substances  chimiques. 

a.  M  +  propanal - -  A  ; 

b.  M  +  B - -  acide  propanoique  ; 

C .  M  +  propanone - -  C  ; 

d.  M  +  D - -  butan-l-ol ; 

e.  M  +  E - -  ethane  +  but-l-yne  ; 

f .  M  +  pentan-2-ol - -  F  ; 

g.  M  +  ethanoate  de  methyle - -  G  ; 

h .  M  +  FQO  (milieu  acide) - -  H  ; 

i.  M  +  I - -  ethane  +  propan-  l-ol ; 

j .  M  +  J - -  2-methylbutane  ; 

k.  M  +  phenylethanenitrile - -  K  . 


CD  Donner  le  detail  de  Faction  du  chlorure  de  methyl- 
magnesium,  suivie  d’une  hydrolyse  acide  sur  : 

a.  le  prop-l-yne  ; 

b.  le  propanenitrile  ; 

c.  le  propanoate  d’ethyle  ; 

d.  le  2,2-dimethyloxirane. 

®  "Obtention  de  produits  deuteres 

En  utilisant  les  reactifs  inorganiques  et  solvant  appropries, 
proposer  des  suites  de  reactions  permettant  de  passer  : 

1  •  de  (CH3)3C-C1  a  (CH^C-D  (D  symbolise  un  atome 
de  deuterium) ; 

2  •  du  bromocyclohexane  au  1-deuterocyclohexane. 


Utilisation  des  acquis 


Action  d'un  organomagnesien 
sur  un  acide  de  Bronsted 

1  •  Montrer  que  le  passage  d’un  derive  halogene  R-X  en 
hydrocarbure  R  -  H  est  une  reduction  et  peut  etre  realisee 
par  passage  intermediaire  par  un  organomagnesien. 

2  •  Dans  le  cas  du  2-bromopentane,  expliquer  Finteret  du 
choix  du  butoxybutane  comme  solvant  lors  de  cette  syn- 
these  du  pentane. 

Donnees  : 

0gb(Pentane)  =  36  °C  ;  0eb(6th°xy6thane)  =  35  °C  ; 
Oeb(butoxybutane)  =  142  °C  . 

©  Dosage  acido-basique 
d'un  organomagnesien 

Une  masse  de  0,613  g  d’un  compose  A  liquide  est  mise  a 
reagir  sur  un  exces  d’iodure  de  methylmagnesium.  11  se 
forme  un  gaz  de  volume  339  cm3,  mesure  sous  une  pres- 
sion  de  735  mm  Hg,  a  27  °C.  A  l’etat  gazeux,  la  densite 
de  vapeur  du  composed  est  1,58. 

Verifier  que  ce  compose  ne  possede  qu’une  seule  fonction 
acide. 

Determiner  la  nature  de  A. 

Donnees : 

La  constante  des  gaz  parfaits  est  R  -  8,314  J .  Kr1 .  mol-1. 


Action  d'un  organomagnesien 
sur  un  derive  halogene  (ex.  15  et  16) 


<5  ^Proposer  un  schema  reactionnel  pour  interpre¬ 
ter  le  fait  que  Paction  du  magnesium  sur  un  dihalogenure 
vicinal  donne  un  derive  ethylenique.  Raisonner  sur  le 
1 ,2-dibromoethane.  En  deduire  le  role  d’amorceur  du  dibro- 
moethane  dans  la  synthese  d’un  organomagnesien. 


©  *Prop 


oser  un  schema  reactionnel  pour  interpre¬ 


ter  la  reaction  : 


Br-CH2-CH2-CH2-Br  +  Mg - -  cyclopropane  +  MgBi'2 


©  Dosage  iodometrique 
d'un  organomagnesien 

On  verse  progressivement  50  cm3  de  solution  etheree  conte- 
nant  exactement  10,9  g  de  bromoethane  sur  2,40  g  de 
magnesium  en  copeaux  places  dans  un  ballon  dans  lequel 
on  avait  deja  introduit  10  cm3  d’ether  anhydre.  On  attend 
environ  une  heure  afin  de  parfaire  la  reaction. 

En  vue  de  doser  P organomagnesien  obtenu,  on  preleve 
1,00  cm3  de  la  solution  reactionnelle  que  Pon  verse 
aussitot  dans  un  becher  contenant  10,0  cm3  d ’ une  solution 
a  0,200  mol.L-1  de  diiode  dans  le  toluene.  Le  diiode  en 
exces  est  dose  par  une  solution  aqueuse  a  O.lOOmol.L^1 
de  thiosulfate  de  sodium.  Pour  parvenir  a  decolorer  com- 
pletement  la  solution  de  diiode  dans  le  toluene,  il  faut  ver- 
ser  10,0  cm3  de  la  solution  de  thiosulfate  de  sodium. 

L’ equation  de  la  reaction  du  bromure  d’ethylmagnesium 
sur  le  diiode  est :  Ef-Mg-Br  +  L - -  £?-I  +  MgBrI 

1  •  Pourquoi  utilise-t-on  une  solution  de  diiode  dans  le 
toluene  et  non  une  solution  aqueuse  de  diiode  ?  Pourquoi 
faut-il  mener  le  dosage  par  la  solution  de  thiosulfate  len- 
tement  avec  une  forte  agitation  ? 

2  •  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  de  dosage  du  diiode 

par  Pion  thiosulfate.  L’ion  thiosulfate  S?CrT  est  trans- 

J  2— 

forme  dans  ces  conditions  en  ion  tetrathionate  S/tOg  . 

3  •  Calculer  le  rendement  de  la  synthese. 

4  •  Preciser  les  conditions  experimentales  et  les  produits 
obtenus  par  reaction  entre  le  bromure  d’ethylmagnesium 
et  le  butanal.  Donner  un  schema  reactionnel. 


^  Addition  sur  le  groupe  carbonyle 

1  •  Quel  organomagnesien  mixte  faut-il  faire  reagir  sur  le 
methanal  pour  obtenir,  apres  hydrolyse,  le  2,3-dimethyl- 
butan-l-ol ? 


Organomagnesiens  mixtes 


2  •  Quel  organomagnesien  mixte  faut-il  faire  reagir  sur  la 
propanone  pour  obtenir,  apres  hydrolyse,  le  2-methylbu- 


©  "Analyse  retrosynthetique 

1  •  Faire  l’analyse  retrosynthetique  du  3-methylbutan-l-ol 
pour  la  rupture  entre  les  atomes  de  carbone  C1  et  C2  , 
preciser  les  synthons  et  les  equivalents  synthetiques.  Donner 
le  schema  reactionnel  et  les  conditions  operatoires. 

2  •  Memes  questions  avec  Phexan-2-ol. 

3  •  Memes  questions  avec  le  2-phenylpropan-2-ol. 


Action  d'un  organomagnesien  sur  un 
derive  d'acide  carboxylique  (ex.  20  a  24) 


©  Quel  organomagnesien  et  quel  ester  permettent  la 
synthese  : 


1  •  du  3-methylpentan-3-ol  ? 

2  •  du  6-methylundecan-6-ol  ? 


©  '1  •  La  reaction  du  chlorure  de  butanoyle  sur  le 
bromure  d’hexylmagnesium  a-  30  °C,  suivie  d’une  hydro¬ 
lyse  acide,  donne  la  decan-4-one  (avec  un  rendement  de 
92  %).  Expliquer  cette  reaction  par  un  schema  reaction¬ 
nel  et  commenter  l’obtention  d’une  cetone. 


2  •  Determiner  le  produit  de  reaction  de  Panhydride  etha- 
noi'que  sur  le  bromure  de  phenylmagnesium  en  exces,  reaction 
suivie  d’hydrolyse  en  milieu  acide.  Proposer  un  schema  reac¬ 
tionnel. 


.j. 

1  •  Determiner  le  produit  de  l’action  du  pro¬ 
duit  A  sur  le  bromure  de  propylmagnesium. 


2  •  Interpreter  la  formation  du  produit  B  par  action  du  reac- 
tif  de  Grignard  bifonctionnel : 

Br  -  Mg  -  CPL  -  CtL  -  CPL  -  CtL  -  Mg  -  Br  sur  le  compose  A . 
Dans  chaque  cas,  proposer  un  schema  reactionnel. 
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Exercices 


©  Interpreter  la  reaction  suivante,  en  proposant 
un  schema  reactionnel.  Determiner  la  substance  organique  A 
formee  simultanement. 


H,C  —  O 


C=0  +  3H3C  —  CH2  —  Mg—  Br 


H3C  —  O 

carbonate  de  dimethyle 


1)  THF,  25  °C 


2)  H20,  Ht 


bromure  d’ethylmagnesium 

ch2ch3 

H3CCH2  —  C  —  OH  +  2A 
CH2CH3 

3-ethylpentan-3-ol 


©  Determiner  le  produit  de  reaction  du  carbonate  de 
dimethyle  (cf.  ex.  23 )  sur  un  exces  de  bromure  de  cyclopro- 
pylmagnesium,  reaction  suivie  d’hydrolyse  en  milieu  acide. 
Proposer  un  schema  reactionnel. 


©  'A  partir  de  2-chloropropane  comme  seul  reactif 
organique,  de  tout  reactif  inorganique  et  de  tout  solvant,  pro¬ 
poser,  en  precisant  les  conditions  operatoires,  des  suites  de 
reactions  permettant  de  preparer  1’ acide  2-methylpropano'ique  ; 

©  <  15 A  partir  de  2-chloropropane  et  de  propanone 
comme  seuls  reactifs  organiques,  de  tout  reactif  mineral  ou 
de  tout  solvant  utiles,  proposer  d’une  suite  de  reactions 
permettant  de  preparer  le  2,3-dimethylbutan-2-ol. 

A  partir  de  butan-2-ol,  d’ethanol,  d’ethanal 
et  d’oxyde  d’ethylene  comme  seuls  reactifs  organiques,  de 
tout  reactif  mineral  ou  de  tout  solvant  utiles,  proposer  des 
suites  de  reactions  permettant  de  preparer  : 

a.  le  3-methylpentan-3-ol  ; 


Syntheses  a  proposer  (ex.  25  a  29) 


©*  Quel  produit  a  ete  mis  a  reagir  sur  le  bromure 
de  propylmagnesium  pour  former,  apres  hydrolyse,  le  4-ethyl- 
heptan-4-ol  ?  Le  choix  est-il  unique  ? 


©<  "A  partir  de  but-l-ene,  de  propanone,  de  tout  reac¬ 
tif  inorganique  et  de  tout  solvant  utile,  proposer,  en  precisant 
les  conditions  operatoires,  une  methode  de  synthese  des  : 


1  •  2-methylhexan-2-ol ;  2  •  2,3-dimethylpentan-2-ol. 


b.  le  3-methylpentan-2-ol ; 

C.  le  3-methylpentan-l-ol  ; 
d.  l’acide  2-methylbutanoi'que. 

SOS  :  Le  chlorure  de  thionyle  SOCh  transforme  un  alcool 
ROH  en  derive  chlore  RCl : 

R  OH  +  SOCl2  ->  R  Cl  +  S02  +  HC1 

Un  alcool  secondaire  est  oxyde  en  cetone  par  une  solu¬ 
tion  acide  de  dichromate  de  potassium. 
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cmsn^ 

•  Savoir  decrire  les  parties  radiales 
et  angulaires  des  orbitales  ato- 
miques  r,  p  et  d. 

•  Savoir  exprimer  la  densite  de 
probability  de  presence  de  l’elec- 
tron. 

•  Connaitre  l’existence  du  spin  de 
l’electron  et  du  nombre  quan¬ 
tique  de  spin  ms. 

•  Connaitre  l’approximation 
monoelectronique  pour  un 
atome  polyelectronique  et  l’ef- 
fet  d’ecran. 

•  Savoir  definir  et  calculer  un 
rayon  atomique. 


•  Definition  des  nombres  quan- 
tiques  n,  (,  mf  ;  orbitales  ato- 
miques  r,  p  et  d.  ( cf.  chap.  1). 

•  Regie  de  Klechkowski  et  Principe 
de  Pauli  {cf.  chap.  1). 

•  Representation  de  Lewis  d’un 
atome  ( cf.  Term.  S  et  chap.  2). 


INTRODUCTION^ 

Z ’etude  de  la  structure  des  atomes  en  premiere 
partie  a  montre  la  necessite  d’un  nouveau  modele 
de  description  :  le  modele  quantique.  Ce  modele,  ela- 
bore  a  partir  de  I’atome  d’hydrogene,  peut  s’appliquer 
a.  tout  atome. 

Un  atome  a  N  electrons  constitue  un  «  probleme 
a  (N  +  1 )  corps  »  :  le  noyau  et  les  N  electrons. 

En  mecanique  classique  comme  en  mecanique  quan¬ 
tique,  on  ne  sait  resoudre  ce  probleme  que  pour 
N=  l,  c’est-a-dire pour  un  atome  hydrogenoide. 
Pour  etudier  un  atome  polyelectronique  (N  ^2), 
il  est  necessaire  d’utiliser  des  hypotheses  simplifica- 
trices,  mais  respectant  les  caracteristiques  fondamen- 
tales  du  systeme  etudie.  La  validite  de  la  description 
approchee  ainsi  obtenue  sera  ensuite  testee par  com- 
paraison  avec  I’experience. 
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Doc.  1  Moment  cinetique. 

Soit  une  particule  de  masse  m  et 
son  vecteur  moment 


de  vitesse  v* 


— > 


cinetique  L  par  rapport  a  un  point 
12,  est  par  definition  : 


t. 


QP  a  m  . 


G 


(*)  h  ~  6,63 . 10-34  J .  s. 


Notions  fondamentales 
de  Physique  quantique 

1.1  •  Physique  dassique  et  Physique  quantique 

Bien  que  la  Physique  quantique  soit  applicable  a  tous  les  systemes,  la  Physique 
classique  constitue,  dans  de  nombreuses  situations,  un  modele  acceptable  de 
description  du  monde. 

Existe-t-il  un  critere  permettant  de  savoir  quand  on  peut  utiliser  la  Physique 
classique  et  quand  le  recours  a  la  Mecanique  quantique  est  necessaire  ? 

Ce  role  de  critere  peut  etre  tenu  par  la  constante  de  Planck,  *  qui  est,  en 
quelque  sorte,  la  constante  caracteristique  des  phenomenes  quantiques.  h  est 
homogene  a  une  «  action  »,  c’est-a-dire  au  produit  d’une  energie  par  un  temps 
ou  d’une  longueur  par  une  quantite  de  mouvement,  ou  encore  a  un  moment 
cinetique  (doc.  1)  :  h  est  le  «  quantum  d’action  »,  comme  e  est  le  quantum  de 
charge. 

Si,  dans  un  systeme,  une  variable  homogene  a  une  «  action  »  est  de  l’ordre  de 
grandeur  de  h,  le  recours  a  la  Mecanique  quantique  est  inevitable. 

Si,  au  contraire,  les  «  actions  »  caracteristiques  du  systeme  sont  tres  superieures 
a  h,  les  lois  de  la  Physique  classique  sont  utilisables. 


Exempt e  : 

L’ energie  d’ionisation  de  I’atome  d’hydrogene  a  ete  determinee  experimenta- 
(**)  1  eV  =  1  6CP  .  10~19  J  1  lement,  independamment  de  tout  modele  d’atome  :  E  =  13,6  eV(’  *.  D’autre 

- — - )  part,  l’etude  de  son  spectre  montre  la  presence  de  raies  dont  la  longueur  d’onde 

est  voisine  de  0,6  pm. 

La  longueur  d’onde  X  d’une  radiation,  dans  le  vide,  peut  s’exprimer  en  fonc- 
tion  de  sa  frequence  v  et  de  la  celerite  c  de  la  lumiere  dans  le  vide  par  la  rela¬ 
tion  : 

c  =  X  .  v 


Le  quotient  (1/v),  qui  est  homogene  a  un  temps,  represente  la  duree  caracte¬ 
ristique  d’un  etat  energetique  de  I’atome  d’hydrogene. 

Utilisons  cette  duree  pour  former  une  «  action  »  a  caracteristique  de  ce  sys¬ 
teme  : 


a  = 


13,6  X  1,6 . 10_  19  X  0,6 . 10-6 
3. 108 


=  4,3.10-33  J.s  =  6./7 


Cette  action  est  du  meme  ordre  de  grandeur  que  h  :  I’atome  d’hydrogene  ne 
peut  etre  etudie  que  dans  le  cadre  de  la  Physique  quantique  ! 

Pour  s’entrainer  :  ex.  1 


© 


1.2  •  Inegalites  d'Heisenberg 

En  Mecanique  classique  qui  traite  du  monde  macroscopique,  il  est  possible  de 
determiner  simultanement  la  position  et  la  vitesse  d’une  particule.  Ce  n’est  pas 
le  cas  dans  le  monde  submicroscopique  :  toutes  les  grandeurs  physiques  du 
monde  macroscopique  ne  sont  pas  observables  simultanement  dans  le 
monde  submicroscopique.  II  en  est  ainsi  pour  des  grandeurs  «  conjuguees  », 
c’est-a-dire  dont  le  produit  est  homogene  a  une  «  action  »  :  energie  et  temps  ; 
position  et  quantite  de  mouvement, ...  De  telles  grandeurs  sont  dites  «  incom¬ 
patibles  »  et  sont  soumises  aux  inegalites  d’ Heisenberg. 
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(*)  On  utilise  frequemment  la  constante 

-p—  notee  h  et  appelee  constante  de 

2  n 

Planck  reduite. 

\ _ _ _ / 


■  Energie  et  duree 


Si  un  systeme  a  une  duree  de  vie  de  l’ordre  de  8 t,  son  energie  E  est  dispersee 
dans  un  intervalle  de  largeur  8 E  tel  que(*)  : 


8 E  .8t  5* 


h 

2n 


L’ energie  d’un  etat  n’est  definie  avec  precision  que  si  cet  etat  a  une  duree  de 
vie  tres  longue,  c’est-a-dire  si  cet  etat  est  tres  stable.  La  consequence  de  cette 
limitation  est  que  toutes  les  raies  spectrales  ont  une  certaine  largeur. 


Doc.  2  Element  de  volume  en 
coordonnees  cartesiennes. 


Doc.  3  Determination  de  P(f),  la 
probabilite  de  trouver  la  particule 
dans  un  volume  r . 

La  surface  fermee  (Z)  delimite  le 
volume  T  .  On  decoupe  r  en  une 
infinite  de  petits  cubes  elementaires 
de  volume  d3ret  on  somme  les  pro- 
babilites  de  presence  dans  chacun 
de  ces  petits  cubes.  On  calcule  ainsi 
une  integrale  qui  est  triple,  car  il  y 
a  trois  variables  d’espace  qui  doi- 
vent  parcourir  chacune  leur 
domaine  de  variation. 


■  Position  et  quantite  de  mouvement 

Si  une  particule  se  trouve  a  la  distance  r  de  l’origine,  a  Sr  pres,  la  norme  de  sa 
quantite  de  mouvement  est  dispersee  dans  un  intervalle  de  largeur  8 p  tel  que  : 


8p .  8r  5= 


h 

2tc 


La  quantite  de  mouvement  d’un  systeme  n’est  definie  avec  precision  que  si  le 
systeme,  dans  cet  etat,  a  une  extension  spatiale  tres  grande. 


1.3  •  Fonctions  d'onde 


1.3.1.  Definition 

A  une  particule  en  mouvement  est  associee  une  onde  dont  l’amplitude  depend 
des  coordonnees  d’espace  et  de  temps  de  la  particule,  soit  *P(x,y,  z,  t ).  IP  est 
appelee  fonction  d’onde  de  la  particule.  'Pn’a  pas  de  sens  physique,  mais 
contient  toute  l’information  accessible  concernant  la  particule.  IP  peut  etre  une 
fonction  complexe.  Dans  ce  qui  suit,  nous  ne  considererons  que  des  systemes 
stationnaires,  c’est-a-dire  des  systemes  dont  les  caracteristiques  sont  inde- 
pendantes  du  temps  t.  Nous  ne  nous  interesserons  done  qu’a  la  partie  spatiale 
des  fonctions  d’onde. 

1.3.2.  Fonction  d'onde  et  probabilite 

■  Considerons  un  point  Mq  de  l’espace,  repere  par  (xq  ,  yo  >  zo)-  Quelle  est  la 
probabilite  de  trouver  la  particule  au  voisinage  du  point  Mq  ,  c’est-a-dire  a 
l’interieur  d’un  petit  cube  de  volume  dx .  dy .  dz,  centre  sur  Mq  (doc.  2)  ? 

Cette  probabilite  d 3/>  est,  par  definition  : 

d3p  _  ip*(*0  ,  y0  ,  Zo) .  *P(x0  ,  y0  ,  Z0) .  dx  .  dy  .  dz 

•  F*  represente  la  fonction  complexe  conjuguee  de  *¥ :  elle  est  obtenue  en  chan- 
geant  i  en  -  i ;  (i2  =  -  1). 

•  dx .  dy .  dz  represente  l’element  de  volume  en  coordonnees  cartesiennes  ;  plus 
generalement,  l’element  de  volume  centre  sur  le  point  Mq  est  note  d3r(Mo) . 

•  La  quantite  IP*  .  IP,  appelee  carre  de  la  norme,  est  homogene  a  une  proba¬ 
bilite  par  unite  de  volume  :  elle  represente  la  densite  de  probabilite  de  pre¬ 
sence  de  la  particule  en  Mq,  D(Mq). 

Remarque 

I  Si  *P  est  une  fonction  a  valeurs  reelles,  IP*  .  *P  n’est  autre  que  *P2. 

■  La  probabilite  P(i )  de  trouver  la  particule  dans  un  volume  r(doc.  3)  se  cal¬ 
cule  par  une  integrale  portant  sur  le  carre  de  la  norme  ;  on  dit  pour  cela  que 
*P  est  de  carre  sommable  : 


P(T)  = 


D(M).d3r(M)  = 

J .  Jr 


P*  (M) .  F(M) .  d3r(M) 
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1.3.3.  Normation 


L’ interpretation  probabiliste  de  IF  lui  impose  de  verifier  certaines  conditions  : 
si  nous  etendons  notre  etude  a  l’univers  entier,  nous  sommes  certains  d’y  trou- 
ver  la  particule  ;  la  probability  de  trouver  la  particule  dans  l’univers  est  egale 
a  1.  IF  doit  done  verifier  la  condition  suivante,  appelee  condition  de  norma¬ 
tion  (ou  de  normalisation)  : 


Iff 


espace 


IF*.  !F.  d3f  =1 


(9.1) 


1.4  •  Equation  aux  valeurs  propres  de  I'energie 
d'un  systems  stationnaire 

Les  fonctions  d’onde  IF  sont  solutions  d’une  equation  appelee  «  equation  de 
Schrodinger  ».  L’etude  de  cette  equation  et  de  sa  resolution  n’etant  pas  au  pro¬ 
gramme,  nous  allons  simplement  preciser  la  nature  de  cette  equation. 


1.4.1.  Equation  de  Schrodinger 

L’equation  de  Schrodinger  est,  en  quelque  sorte,  l’equation  fondamentale  de 
la  Physique  quantique.  Soit  E,  I’energie  totale  du  systeme  (somme  de  l’ener- 
gie  cinetique  K  et  I’energie  potentielle  Ep),  cette  equation  s’ecrit,  sous  forme 
symbolique  : 

H'F  =  E  .IF  (9.2) 


Dans  cette  equation  : 

•  H  represente  un  operateur  (doc.  4),  appele  hamiltonien,  qui,  applique  a  la 
fonction  IF,  la  transforme  en  une  autre  fonction.  L’expression  de  H  depend  du 
systeme  considere,  e’est-a-dire  de  la  nature  des  interactions  auxquelles  est  sou- 
mise  la  particule. 

•  E .  IF  represente  le  produit  de  la  fonction  IF  par  la  valeur  de  l’energie  E  asso¬ 
ciee  a  la  fonction  IF. 


Resoudre  l’equation  de  Schrodinger  consiste  a  determiner  les  fonctions  IF  qui, 
apres  application  de  l'operateur//,  sont  egales  au  produit  de  IF  par  le  scalaire 
E.  Ces  fonctions  sont  appelees  fonctions  propres  de  l’operateur  hamiltonien  ; 
les  valeurs  de  E,  qui  leur  sont  associees,  sont  les  valeurs  propres  de  l’energie 
du  systeme. 


■  Un  operateur  O  est  un  objet  mathematique  qui,  applique  a 
une  fonction  x  —>/(x)  la  transforme  en  une  autre  fonction  : 

Exemples  : 

•  L’operateur  «  valeur  absolue  I  I  »  transforme /(x)  en  l/(x)  I. 

•  L" operateur  «  derivee  par  rapport  a  x,  ^  »  transforme /(x) 

en  d/(x)  _ 

dx 

■  Les  fonctions  propres  de  l'operateur  O  sont  des  fonctions 
satisfaisant  a  l’identite  suivante  : 

O  f=a.f,  ou  a  est  un  scalaire 

Le  resultat  de  l’application  de  O  a  l’une  de  ses  fonctions 


propres  f  est  egal  a  /  multiplie  par  un  nombre  appele  valeur 
propre  associee  a / . 


Exemple  : 

Les  fonctions  propres  de  l’operateur  «  derivee  par  rapport  a  x. 


-j—  »  satisfont  a  l’identite  : 
dx 


d/(xj 

dx 


=  a  ./(x) 


II  est  facile  de  verifier  que  les  fonctions  : 

x  —>  2, .  exp(a.  x)  (ou  X  et  a  sont  des  reels) 
sont  fonctions  propres  de  l’operateur  et  que  la  valeur 

propre  associee  a  l’une  de  ces  fonctions  propres  est  egale  au 
nombre  reel  a . 


© 


Doc.  4  Operateurs  et  fonctions  propres. 
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1.4.2.  Quantification  de  I'energie 

Les  solutions  de  l’equation  de  Schrodinger  sont  des  fonctions  IP  dependant  du 
parametre  E.  Ces  fonctions  ne  peuvent  jouer  le  role  de  fonction  d’onde  que  si 
elles  possedent  certaines  proprietes  :  elles  doivent,  par  exemple,  satisfaire  a  la 
condition  de  normation,  ce  qui  n’est  realise  que  pour  certaines  valeurs  du  para¬ 
metre  E.  L’energie  E  du  systeme  ne  peut  done  prendre  que  certaines  valeurs  : 
I’energie  du  systeme  est  quantifiee. 


(*)  En  notant  OP  =  r .  ur ,  les  forces  sont 
donnees  par  les  postulats  de  Coulomb 
et  de  Newton  : 

j  _  (~  g)  •  (+  e)  u v 

M  4ti.  e0  ’  r2 

fgI  =  -G.me.mv.  — 
rL 

Le  quotient  de  leurs  modules  est : 

II /el" 


H/grll 


’  2,21 . 10+39  ! 


Modele  quantique 
de  I'atome  d'hydrogene 

2.1  •  Fonction  d'onde  et  energies 
de  I'atome  d'hydrogene 

2.1.1.  Mise  en  equation 

L’atome  d’hydrogene  est  constitue  par  un  proton  et  un  electron  en  interaction. 
La  masse  du  proton  etant  pres  de  2  000  fois  celle  de  l’electron,  on  considere  le 
proton  comme  fixe  (approximation  de  Born-Oppenheimer) ;  le  referentiel  ayant 
pour  origine  le  noyau  est  done  considere  comme  galileen. 

Les  forces  appliquees  a  l’electron  de  masse  me  ,  sont  la  force  gravitationnelle 
et  la  force  electrostatique  qu’exerce  sur  lui  le  noyau,  mais  l’interaction  gravi¬ 
tationnelle  est  negligeable  devant  Linteraction  electrostatique* *\ 

L’atome  d’hydrogene  correspond  aux  etats  lies  de  ce  systeme.  Dans  ce  type 
d’etat,  proton  et  electron  restent,  en  moyenne,  au  voisinage  l’un  de  l’autre. 
L’espace  est  rapporte  a  un  triedre  ( 0 ,  x,  y,  z)  dont  l’origine  coincide  avec  la 
position  du  noyau.  Pour  un  atome  d’hydrogene  isole,  l’espace  est  isotrope  et 
la  position  des  axes  est  parfaitement  arbitraire.  Comme  d’autre  part,  I’energie 
potentielle  du  systeme  est  d’origine  electrostatique  et  ne  fait  intervenir  que  la 
distance  noyau/electron,  il  est  commode  d’utiliser  les  coordonnees  spheriques 
d’origine  0  (doc.  5). 

La  resolution  de  l’equation  de  Schrodinger  pour  ce  systeme  conduit  a  des  fonc¬ 
tions  d’onde  IP  dependant  des  variables  r,  Pet  <p  . 


Doc.  5  Presentation  des  coordon¬ 
nees  spheriques. 

•  La  position  du  point  M  est  repe- 
ree  en  coordonnees  cartesiennes 
par  le  triplet  (x,  y,  z) .  On  peut  ega- 
lement  utiliser  le  triplet  (r,  P,  <p), 
dans  lequel  Pet  <psont  des  mesures 
d’ angle  alors  que  r  est  une  distance : 
P  =  (Oz  ;  OM) ;  (p=(Ox\OMl) 

•  Pour  couvrir  l’espace  entier,  il 
suffit  que  r  varie  de  0  a  +  Gvarie 
de  0  a  n  et  (p  varie  de  0  a  2  n. 

Les  relations  entre  les  coordonnees 
cartesiennes  de  M  et  ses  coordon¬ 
nees  spheriques  s’ecrivent : 

z  =  r  .  cosP 
x  =  r  .  sinP.  cost 'p 
y  —  r  .  sin  P.  sin tp 


2.1.2.  Fonctions  d'onde 

On  pose  a  priori  que  *P(r,  P,  (p)  est  le  produit  de  trois  fonctions  d’une  seule 
variable  chacune  : 


nr,0,p)=R(r).6(0).0(q» 


(9.3) 


•  R(r)  est  appelee  partie  radiale  de  'F ,  car  elle  ne  depend  que  de  la  variable  r. 

•  Le  produit  0(9) .  <P(<p),  souvent  note  Y(6,  tp),  est  appele partie  angulaire  de 
la  fonction  d’onde,  car  il  ne  depend  que  des  coordonnees  angulaires  Pet  tp. 


■  Retour  sur  les  nombres  quantiques 

Le  sens  probabiliste  de  F  et  les  implications  mathematiques  qui  en  decoulent 
(carre  sommable,  derivabilite,  determination  unique  en  chaque  point  de  l’es- 
pace)  imposent  au  choix  des  differentes  fonctions  R,  0  et  0  des  restrictions 
qui  se  traduisent  par  Lexistence  de  parametres,  appeles  nombres  quantiques 
deja  presentes  au  chapitre  1  (doc.  6,  page  suivante). 
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•  n,  nombre  quantique  principal,  est  un 
entier  strictement  positif : 

ne  (1,2,3...) 

•  £,  nombre  quantique  azimutal  (ou 
secondaire),  est  un  entier  positif  ou  nul, 
strictement  inferieur  a  n  : 

£  e  (0,  1, ...,  (n  -  1)) 

•  ni( ,  nombre  quantique  magnetique, 
est  un  entier  relatif,  compris  entre  -  £ 
et  +  £  : 

me  e  (-  £,  (-  £  +  1), ...,  0, ...,  (<f-  1),  £) 

v _ _ _ / 

Doc.6  Relations  entre  les  nombres 
quantiques. 


£ 

0 

1 

2 

3 

symbole  de  l’O.A. 

5 

P 

d 

/ 

Doc.  7  Symbole  des  orbitales 
atomiques. 


n 

£ 

me 

O.A. 

n  -  1 

II 

O 

me  =  0 

1  5 

n  =  2 

'S 

II 

o 

me  =  0 

2s 

n  —  2 

£=  1 

me 

=  + 1 

=  0 

.=  - 1 

2  P 

n  =  3 

O 

II 

me  =  0 

3  s 

n  =  3 

£=  1 

me 

=  + 1 

=  0 

=  - 1 

3  P 

n  =  3 

£=2 

me 

=  +  2 

=  + 1 

=  0 

=  -  1 

=  -2 

■3d 

n  =  4 

O 

II 

Si 

me  =  0 

4  s 

Doc.8  Nomenclature  des  fonctions 
propres  de  I’atome  d’hydrogene. 


La  quantite 


e0.h2 


homogene 


7l  ,me.  e‘ 

a  une  longueur,  est  traditionnellement 
appelee  rayon  de  Bohr  et  notee  ag. 

£p •  h2  _  An.Eg.h1 
n.me.  e 2  me .  e 1 

ag  =  52,93  pm 


a  0 


Doc.  9  Rayon  de  Bohr. 


•  0((p)  qui  depend  du  nombre  quantique  magnetique  me  est  notee 

•  0(  6)  qui  depend  de  I  ni(\  et  du  nombre  quantique  azimutal  (ou  secondaire)  £ 
est  notee  0\m»\ tf(0). 

•  R(r)  qui  depend  de  £  et  du  nombre  quantique  principal  n  est  notee  Rnj(r). 
■  Les  fonctions  d’onde  de  Yatome  d’hydrogene,  ou  orbitales  atomiques  (en 
abreviation  O.A.),  sont  parfaitement  caracterisees  par  le  triplet  ( n ,  £,  m{) : 

0)  =  Rn,f(r)  • 

Cependant,  pour  designer  les  orbitales  atomiques  'Fthe,m{  on  utilise  les  nota¬ 
tions  s,  p,  d  et/precedees  de  1’indication  de  la  valeur  de  n.  Ces  lettres  s,p,  d... 
correspondent  aux  differentes  valeurs  de  £  (doc.  7). 

A  une  valeur  de  £,  correspondent  (2  £  +1)  valeurs  de  m^dans  l’intervalle 
(-£;  +  £). 

Le  tableau  (doc.  8)  ci-dessous  fournit  les  noms  des  fonctions  propres  de  I’atome 
d’hydrogene  pour  les  premieres  valeurs  de  n. 


2.1.3.  Role  du  nombre  quantique  principal  n ; 
valeurs  propres  de  I'energie 


L’ equation  de  Schrodinger  fournit  egalement  les  valeurs  propres  de  I’energie 
E.  L’energie  du  systeme,  decrit  par  la  fonction  'Pn  j  m(  s’exprime  par  : 


-me.e- 
"_8  .el.h2 


(9.4) 


Le  nombre  quantique  principal  n  quantifie  I’energie  de  I’atome  d’hy¬ 
drogene. 


En  utilisant  le  rayon  de  Bohr  ao  (doc.  9),  l’expression  de  En  peut  se  mettre  sous 
la  forme  : 


En  = 


-e 


8jt.£o-«0 


(9.5) 


L’expression  de  En  ne  fait  intervenir  que  des  constantes  fondamentales  dont 
les  valeurs  sont  connues.  Un  calcul  numerique  donne  pour  En  ,  en  eV  : 


En  =  (eV) 

ti¬ 


ll  existe  une  infinite  de  niveaux  d’energie  correspondant  a  des  etats  lies  du  sys¬ 
teme  forme  par  le  noyau  et  l’electron. 

QfPour  s’  entrainer  :  ex.  2,  3  et4 

2.1.4.  Role  des  nombres  quantiques  £  et  me 

Soit  un  etat  de  I’atome  d’hydrogene  decrit  par  la  fonction  propre  e,  me  d’ener¬ 
gie  En  .  Parmi  les  grandeurs  observables  de  cet  atome,  figure  le  moment  cinetique 
(ou  angulaire)  de  l’electron  par  rapport  au  noyau.  Ce  moment  est  defini  par  : 

L  =  r  a  me .  v 


26i 


Az 


Doc.  10  Moment  cinetique  d’un 
electron  decrit  par  la  fonction 

'i'n,  1,1  ■ 

€  =  1  ,  done  : 

ll/fll  =  x/V.(^  +  l).h=j2.h 

m £  =  1 ,  done  : 

Lz  =  m,f  .  h  =  1  .  h 
— ^ 

LevecteurL  n’est  pas  complete- 
ment  determine  :  il  est  confondu 
avec  l’une  quelconque  des  gene¬ 
ratrices  du  cone. 
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On  montre,  en  Mecanique  quantique,  que  Ton  ne  peut  connaitre  simultanement 
que  la  norme  II  L  II  de  L  et  une  de  ses  composantes  :  on  choisit  generalement 
sa  composante  sur  l’axe  des  z  ,  L, ,  car  l’axe  des  z  conduit  a  des  expressions 
simples  en  coordonnees  spheriques,  mais  il  s’agit  la  d’une  simple  commodite 
de  calcul. 

Le  nombre  quantique  azimutal  (  quantifie  la  norme  du  moment  cinetique 

II  L  II ;  ni(  ,  nombre  quantique  magnetique,  quantifie  L , ,  composante  de  L  sur 
l’axe  des  z  (doc.  10). 


\\L\\  =  s/t.  (/+!).* 


Lz  =mf.h 


(9.7) 

(9.8) 


2.2  •  Ions  hydrogenoides 


2.2.1.  Systemes  hydrogenoides 

Les  systemes  hydrogenoides  sont  constitues  par  un  noyau  de  charge 
+  Z .  e  e  tun  seul  electron. 

A  l’exception  de  I’atome  d’hydrogene,  ce  sont  done  toujours  des  ions  : 
He+  (Z  =  2),  Li2+  (Z  =  3)  et  Be^+  (Z  =  4)  en  sont  des  exemples. 

Pour  etudier  ces  ions,  on  considere,  comme  pour  I’atome  d'hydrogene,  que 
le  noyau  est  parfaitement  localise  et  que  l’interaction  gravitationnelle  est 
negligeable  devant  1’ interaction  electrostatique. 

Les  etats  lies  de  ces  systemes  sont  alors  decrits  par  des  fonctions  d’onde,  solu¬ 
tions  d’une  equation  de  Schrodinger  semblable,  au  facteurZ  pres,  a  celle  de 
I’atome  d'hydrogene. 


2.2.2.  Orbitales  et  energies 

■  Comme  pour  I’atome  d’hydrogene,  ¥/(r,  0 ,  (p )  est  le  produit  de  trois  fonc¬ 
tions  d’une  seule  variable  chacune  : 

'Fir,  0,  cp)  =Rn  f(r) .  6{jm(\(9) .  d>mf((p) 

Les  nombres  quantique  n,  (  et  ,  satisfont  aux  memes  relations  que  pour 
I’atome  d'hydrogene. 

L’ expression  analytique  des  O.A.  d’un  ion  hydrogenoide  se  deduit  de  celle  des 
orbitales  de  I’atome  d’hydrogene  en  rempla9ant  oq  par  oq  /  Z  . 

■  Les  valeurs  propres  de  l’energie  sont  multipliees  parZ2  : 


-me.Z2.e4  i 

8  .e\.h2  '«2 

(9.9) 

Soit : 

En  =  -  13,6 .  —  en  eV 
n2 

Pour  une  meme  valeur  de  n,  l’electron  d’un  ion  hydrogenoide  est  done  plus 
fortement  lie  au  noyau  que  celui  de  I’atome  d’hydrogene. 

$)Pour  s’entrainer  :  ex.  5  ) 
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B  Etude  des  fonctions  d'onde 
de  I'atome  d'hydrogene 


3.1  •  Expressions  des  orbitales  de  I'atome  d'hydrogene 


Toutes  les  O.A.  se  mettent  sous  la  forme  : 


dr 


Doc.  12  Element  de  volume  en 
coordonnees  spheriques. 

Comme  en  coordonnees  carte- 
siennes,  l’element  de  volume  d3r 
s’exprime  en  faisant  le  produit  des 
trois  deplacements  elementaires 
orthogonaux,  soit  ici  dr  .  (r  .  d #) . 
(r.  sin#,  dtp) 


£,  mO  >  (p)  —  0  )  •  &Ome\(6)  • 

Ces  expressions  font  intervenir  le  rayon  de  Bohr,  aq. 

L’ expression  analytique  des  O.A.  d’un  ion  hydrogenotde  se  deduit  de  celle  des 
orbitales  de  I’atome  d’hydrogene  en  rempla5ant  oq  par  aq/Z. 


Le  document  1 1  donne  les  expressions  de  la  partie  radiale  et  de  la  partie  angu- 
laire  de  quelques  orbitales  de  I’atome  d’hydrogene.  Les  fonctions  d’onde  pre¬ 
sentees  sont  bien  entendu  normees,  c’est-a-dire  satisfont  a  la  relation  : 


*F2  (M) .  d3T  (M)  =1 


En  coordonnees  spheriques,  L  element  de  volume  d3r(M),  centre  sur  le  point 
M(r,  6 ,  (p ),  a  pour  expression  d3r(M)  =  r~  .  dr  .  sin# .  d# .  dtp  (doc.  12)  ;  la 
condition  de  normation  s’ecrit  alors  : 

f  [  [  #2(r) .  L2(#,  <p) .  r2  .  dr .  sin  # .  d# .  dtp  =  1 

Jo  Jo  Jo 


Les  constantes  figurant  dans  R(r)  et  Y(0,  (p)  ont  ete  choisies  pour  que  R(r)  et 
Y(6,  (p)  satisfassent  separement  a  la  condition  de  normation  ;  done  : 

f  Rr(r) .  r2  .  dr  =  1  et  f  (  Y2(6,  cp) .  sin  # .  d# .  dip  =1 

Jo  Jo  Jo 


11 

€ 

Rn,e(r) 
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Doc.  11  Parties  radiales  et  angulaires  de  quelques  fonctions  d’onde  de  I’atome  d’hydrogene.  Ces  expressions  font 
intervenir  le  rayon  de  Bohr  oq  =  52,9  pm. 

Pour  m£=  0,  les  fonctions  d’onde  de  I’atome  d’hyrdrogene  sont  reelles.  En 
revanche,  pour  m/  =  ±  1  ou  ±  2,  la  resolution  de  L  equation  de  Schrodinger 
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conduit  a  des  fonctions  complexes.  Le  caractere  lineaire  de  l’equation  de 
Schrodinger  permet  d’obtenir  des  fonctions  reelles  :  puisque  'P,,  j  j  et  *P„  i 
correspondent  a  une  meme  valeur  de  l’energie,  la  fonction  ( A  .  + 

B  .  i  _i)  est  aussi  solution  de  cette  equation  et  correspond  a  la  meme  ener- 
gie  (A  etB  etant  deux  constantes,  reelles  ou  complexes).  On  obtient  ainsi  deux 
orbitales  reelles,  traditionnellement  notees  npx  et  npy,  mais  auxquelles  il  n’est 
plus  possible  d’associer  une  valeur  du  nombre  quantique  magnetique  nif. 


'f' 


2,1,0 


'f' 


2,1  ,±1 


'f' 


2, 1  ,±1 


‘F 


3,2,0 


=  (2  pz) 

=  (2  Py) 

=  (2  Px) 

--  (3  dz 2) 


I  |  \  3/2  i  .. _ r  I  5  /  i  \  3/2  |  7 

(«o)  'yr«0'e  2fl°' v  ■COs6>  =  i«o)  '2/T«0 


,3/2 


3/2 


^3,2+1  =  (3  d„) 

^3,2, ±i  =  (3  dyz)  =  I-.:  I  .-h=.~.c 
*P3, 2, ±2  =  (3  dxy) 
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Doc.  13 


Expression  des  O.A.  2p  et  3</  reelles. 
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V  16  7C 

r2 

definie  par  la  donnee  de  9g  et  cpg  . 
La  donnee  de  9g  definit  un  cone  de 
revolution,  de  sommet  O  et  de 
demi-angle  au  sommet  9g  .  Celle 
de  (po  definit  un  demi-plan  ;  zlo  est 
l’intersection  de  ces  deux  surfaces. 


Le  meme  probleme  se  presente  pour  les  fonctions  de  type  d.  A  l’exception  de 
IP,, ,2  0  ,  les  orbitales  atomiques  ( nd )  sont  complexes  ;  on  utilise  done  la  meme 
methode  pour  obtenir  des  fonctions  d’onde  reelles. 

Le  document  13  donne  Lexpression  des  O.A.  2 p  et  3 d  ainsi  obtenues. 

Les  fonctions  *P(r,  9 ,  (p)  sont,  en  general,  des  fonctions  de  trois  variables  et  il 
en  est  de  meme  de  la  densite  de  probabilite  D  =  *P2  :  il  n’est  done  pas  possible 
de  representer,  sans  convention,  ces  deux  fonctions.  Nous  allons,  dans  ce  qui 
suit,  preciser  les  conventions  de  representation  habituellement  utilisees. 

3.2  •  Etude  de  *Fou  *F2  en  fonction  de  r 

Bloquons  les  variables  9t\  cp  a  des  valeurs  quelconques,  9g  et  cpg  ,  mais  n’an- 
nulant  pas  Y(9,  cp).  Quand  r  varie,  le  point  M  de  coordonnees  (r,  9g,  (pg)  par- 
court  la  demi-droite  Ag  issue  de  O,  et  definie  par  9g  et  %  (doc.  14). 

Les  courbes  tP(r,  9g,  cpg)  et  D(r,  9g,  cpg)  indiquent  done  comment  varient  la 
fonction  d’onde  IP  et  la  densite  de  probabilite  D,  lorsque  M  s’eloigne  du  noyau 
le  long  de  cette  demi-droite. 

Notons  que,  a  9  et  cp  bloques,  les  variations  de  lP(r)  et  D(r)  sont  respective- 
ment  proportionnelles  a  celles  de  R(r)  et  de  son  carre  (doc.  15,  page  suivante). 
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Notons  que  R(r)  et  done  F  s’annulent  en  changeant  de  signe  pour  certaines 
valeurs  de  r  :  la  fonction  d’onde  est  done  nulle  en  tout  point  de  la  sphere  cor- 
respondante  qui  est  appelee  sphere  nodale. 


Doc.  15  Variations  de  a^2  ./?(/) :  noter  les  changements  d’echelle  entre  les  differentes  courbes.  Ils  mettent  en  evi¬ 
dence  que  l’extension  spatiale  des  O.A.  est  de  plus  en  plus  grande  et  les  maxima  sont  de  plus  en  plus  faibles  :  les 
O.A.  sont  de  plus  en  plus  diffuses. 
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3.3  •  Etude  de  *Fou  *F2  en  fonction  de  ( 6 \  <p) 


Bloquons  la  variable  r  a  une  valeur  quelconque,  r^  ,  mais  n’annulant  pas  R(r). 
Quand  6  et  cp  varient,  le  point  M  de  coordonnees  (/q,  9,  (p)  parcourt  la  sphere 
de  rayon  tq  ,  centree  sur  0. 

Les  courbes  ¥'(>o  ,  9 ,  (p)  et  D(ip ,  9 ,  <p )  indiquent  done  comment  varient  la  fonc¬ 
tion  d’onde  F et  la  densite  de  probabiliteZ),  lorsque  la  demi-droite  OM  change 
d’orientation.  Les  representations  classiques  sont  obtenues  en  coordonnees 
polaires.  Rappelons-en  le  principe  : 


Doc.16  La  surface  .^visualise  les 
variations  de  F  en  fonction  de  9 
et  de  (p,  r  etant  fixe  a  >~q.  La  lon¬ 
gueur  p,  portee  le  long  de  la  demi- 
droite  A,  definie  par  9  et  cp,  est 
proportionnelle  a  I  l/y(/'o  ,  9,  (p)  I. 


0 ,  position  du  noyau,  est  le  pole  ;  Laxe  0:  est  l’axe  polaire  ;  Tangle  (p  est 
Tangle  de  rotation  autour  de  l’axe  polaire.  Le  long  de  la  demi-droite  determi- 
nee  par  les  valeurs  de  9  et  de  (p ,  on  porte  une  longueur  p  proportionnelle  a  la 
valeur  de  'FOp  ,  9,  (p)  (ou  sa  valeur  absolue  si  cette  quantite  est  negative)  ou 
de  ( ¥/(/‘o  ,  9,  (p))2.  Les  ensembles  des  points  ainsi  obtenus  forment  des  surfaces 
visualisant  Tanisotropie  de  la  fonction  d’onde  (doc.  16). 

Notons  que,  a  r  bloque,  les  variations  de  1 F(r )  et  D(r )  sont  respectivement 
proportionnelles  a  celles  de  Y(9 ,  (p)  et  de  Y2(9,  (p). 

3.3.1.  Etude  des  orbitales  de  type  s 

Les  orbitales  s,  caracterisees  par  un  nombre  quantique  €  egal  a  0,  ont  une  par- 
tie  angulaire  Y  constante  ;  les  surfaces  indicatrices  de  'F  et  D  sont  done  des 
spheres.  C’est  pourquoi  on  dit  que  les  orbitales  s  ont  la  symetrie  spherique 
ou  encore  qu’elles  sont  isotropes. 

3.3.2.  Etude  des  orbitales  de  type  p 

Nous  etudierons  les  orbitales  2 p  reelles,  mais  les  resultats  sont  generalisables 
aux  O.A.  np,  car  Y(9,  (p)  est  independant  de  n. 
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Doc.  17  L’ intersection  des  surfaces 
(£)  et  (it)  est  la  courbe  F\  re st  un 
cercle  centre  sur  Oz  . 

En  tout  point  de  r:  z  =  zq  ,  r  =  xq . 
Done  2 p-  a  meme  valeur  en  tout 
point  de  f. 


Doc.  18  Meridiennes  des  surfaces 
indicatrices  de  f'etZ)  pour  l’O.A. 

2 Pz  ■ 

a)  p=  I A  .  cos#  I ; 

b)  p  =  A2  .  cos 20. 

Ces  representations  mettent  en  evi¬ 
dence  le  caractere  anisotrope  des 
O.A.p. 


■  Existence  d’un  axe  de  revolution 

L’ expression  analytique  des  orbitales  2 p  (doc.  13)  met  en  evidence  leur  equi¬ 
valence  (la  substitution  de  z  par  x  ou  y  transforme  une  O.A.  2 p~  en  2 px  ou  2py) 
et  leur  symetrie  de  revolution  autour  l’un  des  axes  de  coordonnees.  Ainsi  pour 
l’O.A.  2p: ,  la  fixation  de  r  et  de  z  definit  un  cercle,  intersection  de  la  sphere 
de  rayon  r,  centree  en  0,  et  du  plan  de  cote  z  .  2 p-  reste  constant  tout  le  long 
de  ce  cercle  (doc.  17). 

Chacune  des  orbitales  2 p  admet  un  des  axes  de  coordonnees  pour  axe  de 
revolution. 

■  Existence  d’un  plan  nodal 

Un  plan  nodal  est  un  plan  ou  la  fonction  s’annule  :  e’est  le  planz  =  0,  pour  2 p:  ; 
y  =  0,  pour  2py... 

Ce  plan  est  plan  d’antisymetrie  pour  la  fonction  d’onde  :  si  Mi  et  M2  sont  deux 
points  symetriques  par  rapport  a  ce  plan,  alors  F(M  1)  =  -  >F( M 2). 

En  revanche,  ce  plan  est  plan  de  symetrie  pour  le  carre  de  la  fonction,  e’est-a- 
dire  la  densite  de  probabilite  de  presence  :  D(M\)  =  D(M2 ). 

■  Surfaces  indicatrices  de  *F  et  D 

A  r  bloque,  (2 p:)  et  (2 p-)2  s’expriment  en  fonction  de  Be t  ^>par  : 

(F2p:)  =  A  .  cosB  ;  ('F2pf=A2.cos2B 

Puisque  (2 p~)  ne  fait  pas  intervenir  q>,  toute  rotation  d’angle  q>  autour  de  l’axe 
des  z  laisse  inchangee  la  valeur  de  (2 pz)  et  de  son  carre.  Les  surfaces  obtenues 
par  une  representation  polaire  etant  de  revolution  autour  de  Oz  ,  nous  nous 
contenterons  d’etudier  leurs  meridiennes,  e’est-a-dire  les  courbes  obtenues  par 
l’intersection  de  la  surface  et  d’un  plan  contenant  l’axe  de  revolution,  soit  ici 
Oz  (doc.  18).  Ces  courbes  montrent  que  la  densite  de  probabilite  de  presence 
de  l’electron  est  maximale  le  long  de  l’axe  de  revolution  Oz. 

3.3.3.  Etude  des  orbitales  de  type  d 

Nous  etudierons  les  orbitales  3d  reelles,  mais  les  resultats  sont  generalisables 
aux  O.A.  nd,  car  Y(6,  <p)  est  independant  de  n. 

L’ expression  analytique  des  orbitales  3d  (doc.  13)  montre  l’equivalence  des 
O.A.  3 dxy  ,  dzx  et  dyz  (la  substitution  de  x  par  z  transforme  l’O.A.  3 dxy  en 
O.A.  3 dyz  ,  par  exemple).  L’orbitale  dx2_yi  se  deduit  de  dxy  par  rotation  de 
71  /  4  autour  de  l’axe  Oz.  Nous  etudierons  les  proprietes  de  l’O.A.  3dxy  ,  puis 
nous  en  deduirons  celles  des  O.A.  3 dzx  ,  3 dyz  et  3dxi_y2  .  En  revanche,  l’or- 
bitale  dz 2  sera,  en  general,  consideree  a  part. 

■  Elements  de  symetrie 

•  L’expression  analytique  des  orbitales  3d  montre  que  l’origine  0  est  centre  de 
symetrie  pour  chacune  d’elles  :  si  M\  et  M 2  sont  deux  points  symetriques  par 
rapport  a  0,  alors  *F(M  1)  =  f/(M2) . 

•  L’O.A.  3 dxy  ,  qui  est  proportionnelle  au  produit  x  .  y,  s’annule  quand  x  ou  y 
s’annulent  :  3 dxy  admet  done  deux  plans  nodaux  :  les  plans  d’equation 
x  =  0  et  y  =  0,  e’est-a-dire  les  plans  Oyz  et  Oxz  .  De  plus,  si  Mi  et  M2  sont  deux 
points  symetriques  par  rapport  a  Oyz  ,  alors  xi  =  -  x2  et  y\  =  y2  ,  done 
F(M\)  =  -  F(M2)  . 

•  Si  Mi  et  M2  sont  deux  points  symetriques  par  rapport  a  l’un  des  plans  ayant 
pour  trace  les  bissectrices  des  axes  Ox  et  Oy,  alors  xi  =  y2  et  y  1  =  x'2  ,  done 
*F(M  1)  =  *F(M 2)  •  Ces  plans  sont  plans  de  symetrie  pour  l’O.A.  3 dxy  . 

•  Le  plan  Oxy  est  plan  de  symetrie  pour  l’O.A.  3 dxy  . 
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■  Surfaces  indicatrices  de  ‘FetD 

Les  surfaces  indicatrices  des  variations  des  O.  A.  3d  avec  0  et  tp  mettent  bien 
en  evidence  les  symetries  decrites  ci-dessus  (doc.  19). 


Ay 


*■ 

x 


orbitale  dxy 


Az 


*■ 

x 


orbitale  dxz 


z 


y 


orbitale  dyz 


Az 


> 

y 


Doc.  19  Surfaces  indicatrices  de 
Y  2  en  fonction  de  0et  tp ,  pour  les 
orbitales  atomiques  d.  Ces  surfaces 
mettent  en  evidence  l’anisotropie 
de  ces  orbitales. 


Notons  que  les  O.A.  nd  sont  fortement  anisotropes  et  que  la  densite  electro- 
nique  des  O.A.  dxy  ,  dzx  et  dyz  est  maximale  le  long  des  bissectrices  des  axes, 
alors  que  la  densite  electronique  des  O.A.  dxi_yi  et  dz 2  est  maximale  le  long 
des  axes. 

Pour  s’entrainer  :  ex.  6,  7  et  8  ) 


3.4  •  Surface  d'isodensite 


Doc.  20  Les  surfaces  d’isodensite 
de  1’ orbitale  Is  sont  des  spheres 
concentriques,  representees  ici  par 
leur  meridienne. 

La  valeur  indexant  la  sphere  de 
rayon  r  est  egale  a  la  probability 
de  presence  de  l’electron  a  l’inte- 
rieur  de  cette  sphere. 


L’ ensemble  des  points  de  l’espace  ou  D(M)  prend  une  valeur  constante  est  une 
surface  appelee  surface  d’  isodensite  de  probability .  En  donnant  a  D(M )  diffe- 
rentes  valeurs,  on  peut  tracer,  sur  le  meme  graphique,  differentes  surfaces  d’iso¬ 
densite. 

On  peut  indiquer,  pour  chacune  de  ces  surfaces,  la  valeur  correspondante  de 
D=  *F2,  mais  il  est  plus  parlant  d’uliliser  J J j  ■  d2T  ,  c’est-a-dire  la  pro¬ 
bability  de  trouver  l’electron  a  l’interieur  du  volume  rdelimite  par  la  surface 
consideree  (doc.  20). 

Le  document  21  fournit  la  meridienne  des  surfaces  d’isodensite  de  probability 
telles  que  la  probability  de  trouver  l’electron  a  l’interieur  du  volume  rdelimite 
par  la  surface  consideree,  soit  respectivement  de  50  %  et  de  99  %.  Cette  repre¬ 
sentation  met  bien  en  evidence  que  l’extension  spatiale  d’une  O.A.  de  nombre 
quantique  n  croit  quand  n  croit. 

3.5  •  Densite  radiale  de  probability  de  presence 

II  est  interessant  de  savoir  comment  varie  la  probability  de  trouver  l’electron 
a  la  distance  r  du  noyau,  entre  deux  spheres  concentriques  de  rayons  infini- 
ment  voisins  r  et  r  +  dr.  La  probability  de  le  rencontrer  au  voisinage  du  point 
M,  de  coordonnees  (r,  9 ,  (p)  c’est-a-dire  a  l’interieur  du  volume  elementaire  : 
d3r=  r2  .  dr .  sinO.  d 0 .  dtp  est : 

d3P  =  D(M) .  dr  =  P2(M) .  d3r 


Afin  d’obtenir  une  probability  ne  dependant  que  de  r,  integrons  sur  les  variables 
6et  tp  (doc.  22) : 


© 


dP(r)  = 


R2(r) .  Y2(6 ,  tp) .  r2  .  dr .  sin  8 .  dO .  dtp 
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a)  Volume  test : 

d2r  =  r2  .  sin# .  dr  .  d6 .  dtp 


b)  Volume  test :  dr=  471 .  rj  .  d/- 


Doc.  21  Meridiennes  des  surfaces  d’isodensite  de  quelques  orbitales.  La 
valeur  indexant  une  surface  est  egale  a  la  probabilite  de  presence  de  l’electron  dans 
le  volume  interieur  a  cette  surface. 

Noter  que,  pour  les  O.  A.  de  type  p  et  d,  le  volume  correspondant  a  une  pro¬ 
babilite  donnee  peut  etre  constitue  de  plusieurs  volumes  disjoints. 


L’ integration  portant  sur  les  variables  9e t  q>,  sortons  de  l’integrale  les  termes 
ne  dependant  que  de  r  : 

rn  fin 

d P(r)  =  R2(r ) .  r2 .  d^- .  I  I  Y2(6,  cp) .  sin  8 .  d# .  dtp 

Jo  Jo 

Or,  pour  toutes  les  O.A.,  Y(6,  (p)  est  normee,  c’est-a-dire  : 

Y2(8,  (p) .  sin  8 .  d6 .  dtp  =  1 


n 


Doc.  22  Changement  de  volume 
elementaire.  L’ integration  portant 
sur  les  variables  8  et  (p  remplace 
l’element  de  volume  quasi  ponc- 
tuel  :  d3r=  r ■]  .  d/' .  sin0.  d 9 .  dtp 
par  la  coquille  spherique  elemen¬ 
taire  de  volume  d  r  =  4  7t .  /•  \  .  dr  . 


La  quantite  dP(r)  /  d/  est  done  homogene  a  une  densite  de  probabilite 
par  unite  de  longueur  ;  elle  est  appelee  densite  radiate  de  probabilite  et 
notee  Dr(r). 

^^=Dr(r)  =  R\r).r2  (9.10) 

a 
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APPLICATION  1 


Densite  de  probabilite 


Etudier  la  densite  radiate  de  probabilite  de  I’orbi- 
tale  Lv  dont  V  expression  est : 


^  1,0,0“ 


1  \3/2  --  1 
—  .  2  e  %.-f==R 

a0 )  \/4  n 


1,0 


On  a  :  Dr(r)  =  ^R](}'j  .  r 


2  2  I  1 


a0 


_2 r 

,  4  e  ao 


Derivons  la  fonction  D,.(r)  pour  etudier  ses  variations  : 


d Dtf) 

dr 


a0 


_2 r 

e  ao  . 


_2r 

•  4  e  Eo 


La  derivee  s’annule  pour  r  =  0,  r  =  aoetpourr— »°°. 
Elle  est  positive  pour  r  =£  Aq  et  negative  pour 
r  5=  eg  .  Les  variations  de  D,.(r)  sont  representees 
sur  le  document  23. 

L’existence  d’un  maximum  permet  de  retrouver  l’idee 
de  couche  electronique,  mais  cette  idee  est  trompeuse  : 
entre  0,9  ao  et  1,1  ao  ,  la  probabilite  de  presence  de 
l’electronn’est  que  de  10,8  %  ( cf .  ex.  25).  Neanmoins, 
on  appelle  conventions llement  rayon  de  /’  orbitale  1  s 
la  valeur  de  r  qui  rend  Dr(r)  maximale  :  le  rayon  de 
1’ orbitale  Is  est  egal  au  rayon  de  Bohr  ap  (cf.  §  6.4.). 


^  <2(j  •  V2 


4k  .  rj2  .  •P2.  a0 


Doc.  23  Comparaison  des  variations  de  la  densite  de  probabilite  D(r)  (a)  et  de  la  densite  radiale  de  pro¬ 
babilite  D,(r)  (b)  pour  1’ orbitale  Is. 


Le  document  24  presente  les  variations  de  D,.(r )  pour  les  premieres  O.A.  :  le 
rayon  d’une  O.A.  (defini  conventionnellement  comme  la  plus  grande  valeur  de 
r  qui  rend  Z);.(r)  maximale  (cf.  §  6.4.))  depend  peu  du  nombre  quantique  secon- 
daire  (,  mais  croit  nettement  avec  le  nombre  quantique  principal  n. 


0,5- 

>  &()  ■  Dr(r) 

Is 

0,22 

<a0.Dr  (r) 

2s 

0,08  2 
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0,1- 
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0 

1  1  1  1 
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1  V 

3  Wo 

0 

4 

k  O 

-5. 

-  oo 

0 

Y  1  1  1  1  1 

2  6  10 

1  1 

r/a0 

0,2- 

U{) .  Dr  IrJ _ ^ 

2 P 

0,122 

<a0.Dr  ( r ) 

3p  / 

0,122 

■  a{) .  Dr  (r) _ 

3d 

0,08- 

0,08- 

0,1- 

- 

0,04- 

0,04- 

0 

1  I  I  1  1  1 

1  5 

"i  i  i  -*■ 

rta  o 

0 

1  1  1  1  1  1  1  1  1  1  1  1 

2  10 

1  1  1  1  1  1  1  1 

r/a0 

0 

II  1  1  1  1  1  1  1  1  1  1  1  1 

2  10 

l  l  l  l  l  l  ,  * 

r/a0 

Doc.  24  Variations  de  la  quantite  a$.Dr(r)  pour  quelques  orbitales  de  I’atome  d’hydrogene. 

L’existence  de  spheres  nodales  pour  une  orbitale  se  traduit  par  l’annulation  de  D,(r)  pour  une  valeur  non  nulle  de  r. 
On  note  qu’une  O.A.  ns  admet  (n  -  1)  spheres  nodales,  tandis  qu’une  O.A.  np  en  admet  (n  -  2). 
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3.6  •  Conclusion  et  representation  conventionnelle 

Les  elements  du  systeme  mis  en  evidence  sur  les  orbitales  dont  le  nombre  quan¬ 
tique  principal  n  est  egal  a  1  ou  2,  se  retrouvent  pour  les  orbitales  de  n  supe- 
rieur.  En  particulier,  quel  que  soit  n  : 

•  Les  O.A.  de  type  s  possedent  la  symetrie  spherique. 

•  Les  O.A.  de  type  p  possedent  la  symetrie  cylindrique  autour  de  cha- 
cun  des  axes  de  coordonnees,  et  admettent  un  plan  d’antisymetrie  pas¬ 
sant  par  le  centre  et  orthogonal  a  l’axe  de  revolution.  La  densite  de 
probabilite  est  maximale  le  long  de  l’axe  de  revolution. 

•  Les  O.A.  de  type  d  admettent  O  comme  centre  de  symetrie  : 

-  pour  les  O.A.  dxy  ,  dzx  et  dyz  une  densite  de  probabilite  maximum  est 
observee  le  long  des  bissectrices  principals  des  plans  correspondants  ; 

-  pour  l’orbitale  dx2_yi ,  ce  maximum  est  situe  le  long  des  axes  Ox  et 
Oy; 

-  pour  l’orbitale  dzi ,  ce  maximum  est  situe  le  long  de  l’axe  Oz. 


En  pratique,  on  rappelle  les  proprietes  de  symetrie  des  O.A.  par  une  representa¬ 
tion  tres  simplifiee  :  on  dessine  l’aspect  de  la  surface  indicatrice  des  variations  de 
Y2{9,  (p)  et  1’  on  indique,  dans  chaque  region,  le  signe  de  Y (9,  (p)  {doc.  25).  On  uti¬ 
lise  souvent,  pour  indiquer  ce  signe,  la  convention  suivante  :  les  zones  ou  la  fonc- 
tion  d’onde  est  positive  sont  ombrees,  celles  ou  elle  est  negative  sont  claires. 
Cette  representation,  qui  indique  a  la  fois  les  proprietes  de  symetrie  et  d’ani- 
sotropie  de  la  fonction  d’onde,  contient  une  grande  part  de  l’information  neces- 
saire  lors  de  l’etude  de  la  liaison  chimique. 


Doc.  25  Courbes  representant  ► 


grossierement  les  variations  de  L2 
en  fonction  de  9  et  <p. 


Ces  courbes  mettent  en  evidence 
l’anisotropie  ou  l’isotropie  des 
fonctions  correspondantes  et  leurs 
elements  de  symetrie.  Les  regions 
ou  la  fonction  d’onde  est  positive 
sont  en  bleu  fonce. 


E)  Cas  des  atomes  polyelectroniques 

4.1  •  Position  du  probleme 


Exemple  : 

L’atome  polyelectronique  le  plus  simple  est  I’atome  d’helium  (Z  =  2)  qui  com- 
porte  deux  electrons.  Dans  le  cadre  de  1’ approximation  de  Born-Oppenheimer, 
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L’energie  potentielle  electrostatique 
fait  intervenir  les  trois  distances  r\ ,  r2 
et  r1/2  : 

E  =^-J±  +  ±\+—^— 
4jt.f0  \r i  r2)  4tr.fio.riz2 


le  noyau  est  considere  comme  parfaitement  localise.  La  fonction  d’onde  'F  qui 
decrit  ce  systeme  depend  des  coordonnees  des  deux  electrons  ;  la  position  de 
l’electron  i  est  reperee  par  le  triplet  (r, ,  9j ,  %)  ou  (x, ,  y;- ,  z,).  *F  est  done  une 
fonction  de  six  variables  : 

V'O'l  ,  0\  ,  <P\  ,  r2 , 02  ,  (p2) 

L’energie  potentielle  £p  du  systeme  se  compose  de  trois  termes  (doc.  26)  : 

•  energie  potentielle  d’interaction  electrostatique  de  l’electron  (1),  de  charge 
-  e,  avec  le  noyau  de  charge  +  2  e  ; 

•  energie  potentielle  d ’interaction  electrostatique  de  l’electron  (2),  avec  le 
noyau  ; 

•  energie  potentielle  d’interaction  electrostatique  de  l’electron  (1)  avec  l’elec- 
tron  (2). 


4.2  •  Approximation  monoelectronique  ou  orbitalaire 


i 

1  Dans  I’atome  d’helium,  le  terme  -= - .  — — ,  qui  traduit  la  repulsion 

47T.£0  rm 

interelectronique,  interdit  la  resolution  exacte  de  l’equation  de  Schrodinger. 


Si  Ton  neglige  la  repulsion  entre  electrons,  on  suppose  que  les  positions  des 
deux  electrons  ne  sont  pas  correlees  :  la  probabilite  de  trouver  l’electron  (1)  au 
voisinage  d’un  point  M\  est  totalement  independante  de  celle  de  trouver  l’elec- 
tron  (2)  au  voisinage  d’un  point  M2  . 

Or,  on  etablit,  dans  la  theorie  des  probabilites,  que  la  probabilite  de  realisa¬ 
tion  de  deux  evenements  independants  est  le  produit  des  probabilites  de 
chacun  d’eux. 


La  fonction  d’onde  decrivant  le  comportement  des  deux  electrons  non  corre- 
les  peut  done  etre  consideree  comme  le  produit  de  deux  fonctions,  l’une  decri¬ 
vant  le  comportement  de  l’electron  (1)  et  l’autre,  celui  du  comportement  de 
l’electron  (2)  : 

n>i  r2  ,  e2  ,  <p2)  =  x(r\  ,  ex  ,  (p^  .  x(r2 , 02  ,  (p2) 

jdesigne  une  fonction  d’onde  decrivant  le  comportement  d’un  seul  electron  : 
e’est  une  fonction  monoelectronique,  encore  appelee  orbitale.  Generalisons 
cette  demarche. 


■  Definition 

L’approximation  qui  consiste  a  considerer  la  fonction  d’onde  d’un 
ensemble  d’electrons  comme  le  produit  de  fonctions  d’onde  ne  decrivant 
chacune  qu’un  seul  electron  est  connue  sous  le  nom  A' approximation 
monoelectronique  ou  orbitalaire. 

Chacune  des  fonctions  d’onde  monoelectronique,  fonction  des  seules 
coordonnees  d’espace,  est  appelee  orbitale  atomique. 
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4.3  •  Notion  d'effet  ecran 

Negliger  completement  la  repulsion  entre  electrons  est  une  approximation  tres 
grossiere.  Afin  d’ameliorer  la  description  du  systeme,  on  modifie  L  expression 
de  l’energie  potentielle  monoelectronique  en  tenant  compte  du  fait  suivant  : 
chaque  electron  est  soumis  a  Taction  du  champ  attractif  du  noyau,  mais  aussi  a 
celle  du  champ  repulsif  des  autres  electrons  ;  ce  champ  repulsif  a,  en  moyenne, 
la  symetrie  spherique. 
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Tout  se  passe,  en  premiere  approximation,  comme  si  un  electron 
etait  soumis  a  Taction  d’un  noyau  dont  le  nombre  de  charge  n’est 
plus  Z  mais  (Z  -  <r),  ou  crest  une  constante,  appelee  constante  d’ecran, 
qui  represente  I’effet  moyen  exerce  par  les  autres  electrons.  Le 
nombre  (Z  -  cr)  note  Z*  est  appele  nombre  de  charge  effectif( ou,  par 
abus  de  langage,  charge  effective) ;  <7  et  done  Z*  dependent  de  l’elec- 
tron  considere. 


Le  calcul  des  constantes  d’ecran  peut  se  faire  grace  aux  regies  semi-empiriques 
de  Slater  ( cf .  §  6). 


4.4  •  Resultats  de  I'approximation  monoelectronique 

4.4.1.  Fonctions  d'onde  monoelectroniques  «  hydrogenoides  » 

■  Dans  le  cadre  de  I’approximation  monoelectronique  avec  effet  d’ecran,  les 
fonctions  d’onde  /  sont  «  hydrogenoides  »,  e’est-a-dire  de  meme  type  que  les 
orbitales  de  I’atome  d’hydrogene  :  chacune  de  ces  fonctions  /  est  egale  au  pro- 
duit  d’une  partie  radiale  et  d’une  partie  angulaire  : 

•  la  partie  angulaire  Y(6,  (p)  est  identique  acelle  determinee  pour  I’atome  d’hy¬ 
drogene  et  depend  de  deux  nombres  quantiques  E  et  m£ ; 

•  la  partie  radiale  Rnj(r)  est  modifiee,  par  rapport  a  I’atome  d’hydrogene,  de 
fagon  a  tenir  compte  de  la  charge  du  noyau  et  de  l’effet  d’ecran.  Rnj{r)  depend 
des  nombres  quantiques  n  et  (. 


(*)  En  Mecanique  Quantique,  un  niveau 
d’energie  est  dit  degenere  quand  il  existe 
plusieurs  fonctions  d’onde  correspon- 
dant  a  cette  valeur  de  l’energie. 

y  _  J 


4.4.2.  Diagramme  energetique 
4. 4. 2.1.  Systemes  hydrogenoides 

■  Dans  les  ions  hydrogenoides  comme  dans  I’atome  d’hydrogene,  l’energie 
des  O.A.  ne  depend  que  du  nombre  quantique  principal  n  : 

E  ~  ~z2-e2  .  1 
"  8  7t .  e0 .  a0  n  - 

A  une  valeur  de  n,  correspondent  n2  triplets  differents  (n,  E,  mf),  e’est-a-dire 
n2  fonctions  propres  differentes  (cf.  chap.  1,  §  2.3.1.). 

Pour  un  systeme  hydrogenoide,  une  valeur  du  nombre  quantique  prin¬ 
cipal  n  correspond  a  n 2  fonctions  orbitales  differentes,  mais  de  meme 
energie  En.  Dans  un  systeme  hydrogenoide,  les  etats  d’energie  En  sont 
n1  fois  degeneres( 

Pour  une  meme  valeur  de  n,  l’electron  d’un  ion  hydrogenoide  est  plus 
fortement  lie  au  noyau  que  celui  de  I’atome  d’hydrogene. 


4. 4. 2. 2.  Systemes  polyelectroniques 

Dans  les  systemes  polyelectroniques,  l’introduction  de  l’effet  d’ecran  a 
pour  consequence  que  l’energie  d’une  fonction  monoelectronique  depend 
de  n  et  de  E. 

Ceci  provoque  la  levee  partielle  de  la  degenerescence  des  etats  energetiques 
de  I’atome  :  seules  les  O.A.  ayant  les  memes  valeurs  de  n  et  de  E  restent 
degenerees  (les  trois  O.A.  np  ou  les  cinq  O.A.  nd ,  par  exemple). 

Mais  aucune  formule  simple  ne  relie  les  energies  des  differentes  O.A.  aux 
nombres  quantiques  n  et  E. 
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L’ experience  montre  que,  pour  tons  les  atomes,  les  cinq  orbitales  de  plus  basses 
energies  se  classent  selon  l'ordre  :  E\s  <  Eis  <  Eip  <  E^s  <  E^p . 

Les  ecarts  energetiques  se  reduisent  quand  n  croit  et  l’ordre  energetique  des 
O.A.  depend  alors  de  I’atome  considere  (doc.  27). 


Doc.  27  Diagramme  s  energetique  s 
pour  un  systeme  hydrogenoide  (a) 
et  un  systeme  polyelectronique  (b). 
Lorsque  le  numero  atomique  croit, 
la  difference  entre  niveaux  suc¬ 
cesses  diminue  et  l’on  observe  un 
enchevetrement  de  ces  niveaux. 


►  a) 


Spin  de  I'electron 


b) 


energie 
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n  =  3 

€=l 
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3d 
3  P 
3  s 
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e  =  o _ 
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Doc.  28  Le  spectre  d’emission  de  la 
vapeur  de  sodium  presente  deux  raies 
jaunes  intenses  correspondant  a  des 
radiations  de  longueurs  d’onde  voi- 
sines  :  589,0  nm  et  589,6  nm. 
L’existence  de  ce  doublet  jaune  ne 
peut  etre  expliquee  qu’en  considerant 
que  1’ electron  a  un  moment  cinetique 
intrinseque. 


5.1  •  Spin  d'une  particule 

Un  certain  nombre  de  faits,  experimentaux  et  theoriques,  comme  les  spectres 
de  raies  des  metaux  alcalins  (doc.  28),  l’experience  de  Stern  et  Gerlach  (doc.  29) 
et  les  travaux  de  Dirac  en  Mecanique  quantique  relativiste,  ont  montre  que  la 
description  de  l’etat  d’une  particule  elementaire  grace  a  une  fonction  d’onde 
portant  uniquement  sur  les  coordonnees  d’espace  ne  permet  pas  de  rendre 
compte  des  phenomenes  observes.  Pour  interpreter  ces  phenomenes,  il  faut 
admettre  que  les  particules  possedent  un  moment  cinetique  intrinseque  ou 
#  — ^ 

moment  de  spin  (ou  plus  simplement  spin)  S  ,  exactement  comme  elles 
possedent  une  masse  ou  une  charge  electrique. 


Doc.  29  Experience  de  Stern  et 
Gerlach  (1922). 

Les  atomes  d’argent  possedent  un 
moment  cinetique  orbital  L  nul  et 
done  un  moment  magnetique  nul ;  ils 
devraient  etre  insensibles  a  la  presence 
d’un  champ  magnetique.  Lors  de  leur 
passage  dans  l’entrefer  de  l’electroai- 
mant,  ils  sont  soumis  a  un  champ 
magnetique  parallele  al’axe  desz.  Les 
atomes  d’argent  sont  devies,  ce  qui  met 
en  evidence  leur  moment  magnetique. 
De  plus,  apres  plusieurs  heures  d’ex- 
perience,  on  observe  sur  la  plaque,  deux 
depots  d’argent  metallique,  de  masses 
egales  :  ceci  montre  que  les  atomes 
d’argent  ont  un  moment  magnetique 
quantifie  dont  la  composante  sur  l’axe 
des  z  ne  peut  prendre  que  deux  valeurs. 


Doc.  30  Nombre  quantique  de 
spin  ,s'  de  quelques  particules. 

Les  particules  dont  le  nombre  quan¬ 
tique  de  spin  s  est  demi-entier  sont 
des  fermions ;  ceux  dont  5  est  entier 
sont  des  bosons.  Le  caractere  de 
fermions  des  electrons  joue  un  role 
fondamental  dans  la  structure  du 
cortege  electronique  de  l’atome. 


Doc.  31  _£aracteristiques  du  moment 
de  spin  S  d’un  electron. 
Conformement  aux  inegalites 
d 'Heisenberg,  seuls  115  II  et  S;  peu- 
vent  etre  connus  simultanement. 

Sz  ne  peut  prendre  que  deux  valeurs 
±  ft/2. 
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Le  spin  ne  possede  pas  d’equivalent  en  Physique  classique,  mais  on  admet  que 
— ^  .  .  .  — ^ 

le  vecteur  S  obeit  aux  memes  regies  que  le  moment  cinetique  orbital  L 

(cf.  §  2.1.4.)  :  seules  la  norme  et  une  composante  de  ces  vecteurs  peuvent  etre 
connues  et  chacune  de  ces  grandeurs  est  quantifiee. 

iZ>  11  =J77(I+ T).ft  Tz  =m(.fi 

avec  m.(  variant  par  saut  d’une  unite  entre  -  €  et  +  €. 


||S  II  =\/s.(s  +1  ).h  (9.11)  Sz=ms.h  (9.12) 

avec  ms  variant  par  saut  d’une  unite  entre  -  set  +  s. 

•  s  est  appele  nombre  quantique  de  spin  ;  il  est  determine  par  la  nature  de  la 
.  .  — ^ 

particule  consideree.  Pour  une  particule  de  nature  donnee,  S  a  done  toujours 

le  meme  module  ;  selon  la  nature  de  la  particule,  5  peut  etre  entier  ou  demi- 
entier,  positif  ou  nul  (doc.  30). 


s 

0 

1/2 

1 

3/2 

particule 

noyau  4He 

electron  ; 
proton  ;  neutron  ; 
noyau  3He 

photon 
noyau  2H 
noyau  14N 

noyau  1 1 B 
noyau  39K 

•  ms  est  appele  nombre  quantique  magnetique  de  spin  et  varie,  par  saut  d’une 

.  — > 

unite,  entre  -  s  et  +  s  ;  ms  determine  l’orientation  du  vecteur  S  par  rapport  a 

l’axe  des  z. 

Remarque 

De  meme  qu’au  moment  cinetique  orbital  L  est  ass^cie  un  moment  magnetique,  de 
meme  les  particules  possedant  un  moment  de  spin  S  non  nul  presentent  un  moment 
magnetique.  Ce  fait  est  a  la  base  de  deux  methodes  spectroscopiques,  la  Resonance 
Paramagnetique  Electronique  (R.P.E.)  et  la  Resonance  Magnetique  Nucleaire  (R.M.N.) 
que  nous  etudierons  en  seconde  annee. 

5.2  •  Spin  de  I'electron  et  fonction  d'onde 

Puisque  l’electron  a  un  spin  s  egal  a  1/2,  le  nombre  quantique  de  spin  ms  ne 
peut  prendre  que  deux  valeurs  :  +  1/2  et  -  1/2.  s  etant  le  meme  pour  tous  les 
electrons,  le  vecteur  S  ne  depend  que  de  ms  (doc.  31). 

Une  fonction  d’onde  decrivant  l’etat  d’un  electron  par  ses  coordonnees  d’es- 
pace  et  son  spin  est  appelee  une  spin-orbitale  :  e’est  le  produit  d’une  O.A. 
monoelectronique  J par  une  fonction  de  spin.  Comme  il  n’existe  que  deux  etats 
de  spin  possibles,  il  n’existe  done  que  deux  fonctions  propres  de  spin,  souvent 
notees  aet  ft,  correspondant  respectivement  a  ms  =  +  1/2  et  ms  =  -  1/2  . 

X  est  determinee  par  les  trois  nombres  quantiques  (n,  €,  m f)  ;  la  fonction  de 
spin  est  determinee  par  le  seul  nombre  quantique  ms. 

Dans  un  atome,  une  spin-orbitale  est  parfaitement  specifiee  par  la  don¬ 
nee  du  quadruplet  (n,  €,  ni{,  ms). 


5.3  •  Principe  d'exclusion  de  Pauli 

Le  Principe  d’exclusion  de  Pauli  est  un  principe  general  de  Mecanique  Quantique 
qui  peut  s’enoncer  de  la  fa5on  suivante  : 
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Dans  un  systeme  de  fermions  (particules  possedant  un  spin  demi-entier), 
deux  particules  ne  peuvent  pas  etre  dans  le  meme  etat. 

Ce  principe  s’applique  done  aux  electrons  (s  =  1/2).  Dans  le  cadre  de  l’ap- 
proximation  monoelectronique,  l’etat  d’un  electron  est  determine  par  sa  spin- 
orbitale.  D’apres  le  Principe  de  Pauli : 

Deux  electrons  d’un  meme  systeme  (atome,  molecule,  cristal...)  ne  peu¬ 
vent  etre  decrits  par  la  meme  spin-orbitale. 

Dans  un  atome,  la  spin-orbitale  decrivant  un  electron  est  specifiee  par  la  don- 
nee  du  quadruplet  (n,  nif,  ms ).  On  retrouve  ainsi  la  formulation  classique  du 
Principe  d’exclusion  de  Pauli  pour  un  atome  (cf.  chap.  1,  §  3.2.)  : 

Principe  d’exclusion  de  Pauli : 

Deux  electrons  d’un  meme  atome  ne  peuvent  avoir  leurs  quatre  nombres 
quantiques  identiques  :  n,  m^etms. 

Deux  cas  peuvent  se  presenter  : 

•  Si  deux  electrons  ont  la  meme  fonction  de  spin  {e’est-a-dire  la  meme  valeur 
du  nombre  quantique  magnetique  de  spin  ms),  ils  doivent  etre  decrits  par  deux 
orbitales  differentes. 

•  Si  deux  electrons  sont  decrits  par  une  meme  orbitale,  leurs  fonctions  de  spin 

sont  necessairement  differentes  :  une  meme  orbitale  ne  peut  decrire,  au  maxi¬ 
mum,  que  deux  electrons  dont  les  nombres  quantiques  magnetiques  de  spin  ms 
ont  des  valeurs  opposees  ( ms  =  +  1/2,  ms  =  -  1/2) ;  on  dit  que  ces  electrons  ont 
leurs  spins  apparies.  _ 

$)Pour  s’entrainer  :  ex.  9  ) 
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P  Exemples  de  calculs 
sur  le  modele  de  Slater 

6.1  •  Retour  sur  la  constante  d'ecran 

La  constante  d’ecran  a,  ,  traduit  l’effet  moyen  exerce,  sur  le  /-ieme  electron, 
par  les  autres  electrons  :  <7,  depend  bien  sur  de  l’orbitale  occupee  par  l’elec- 
tron  considere. 

Dans  L approximation  monoelectronique,  les  electrons  occupent  differentes 
O.A.  caracterisees  par  une  energie  et  une  densite  de  probabilite  de  presence. 
Comme  pour  I’atome  d’hydrogene,  les  O.A.  de  plus  faible  energie  sont  celles 
pour  lesquelles  la  densite  radiale  electronique  est  maximale  au  voisinage  du 
noyau. 

Un  electron  interne  n’est  pratiquement  pas  «  ecrante  »  par  les  electrons 
externes.  En  revanche,  un  electron  externe  est  fortement  ecrante  par  les 
electrons  internes. 

Les  regies  de  Slater  sont  des  regies  empiriques  permettant  de  calculer,  pour 
les  differents  electrons  d’un  atome,  la  constante  d’ecran  a,  et  la  charge  effec¬ 
tive  Zj*  =  (Z  -  <7,0,  agissant  sur  le  /-ieme  electron. 

6.2  •  Calcul  de  la  charge  effective 

Le  calcul  des  constantes  d’ecran  par  la  methode  de  Slater  repose  sur  l’idee 
intuitive  que  l’effet  d’ecran  exerce  sur  l’electron  i  par  1 ’electron  j  depend  de 
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Doc.32  Regies  de  Slater  pour  lecal- 
cul  des  facteurs  d’ecrans  ( 7j^>i  . 


la  position  respective  moyenne  de  ces  deux  electrons.  Si  j  est,  en  moyenne, 
plus  eloigne  du  noyau  que  i,  son  effet  d’ecran  sur  i  sera  tres  faible.  Si,  en 
revanche,  il  est  beaucoup  plus  proche  du  noyau  que  i ,  son  effet  d’ecran  sur  i 
sera  important. 


Regies  de  Slater  : 

1)  On  etablit  d’abord  la  configuration  electronique  en  ordonnant  les 
O.A.  par  les  valeurs  croissantes  de  n,  puis  on  repartit  les  O.A.  en  plu- 
sieurs  groupes  : 

(Is) ;  (2s,  2 p) ;  (3s,  3 p) ;  (3d) ;  (4s,  4 p) ;  (4 d) ;  (4f) ;  (5s  ,  5 p) ;  (5 d)  ... 

2)  La  constante  d’ecran  a,  de  l’electron  occupant  l’O.A.  Xi  donnee, 
est  obtenue  en  additionnant  les  facteurs  d’ecran  Oj^i  traduisant 
l’«  ecrantage  »  exerce  par  les  autres  electrons.  Les  facteurs  d’ecran  a^i 
se  calculent  avec  les  conventions  suivantes  (doc.  32) : 

•  Pour  un  electron  occupant  une  O.A.  Is,  l’ecrantage  cree  par  l’autre 
electron  Is  correspond  a  un  facteur  d’ecran  Oj^>i  egal  a  0,30. 

•  Pour  un  electron  occupant  une  O.A.  ns  ou  np,  l’ecrantage  cree  par  un 
electron  situe  dans  une  O.A.  de  nombre  quantique  principal  n' corres¬ 
pond  a  un  facteur  d’ecran  oy->;  tel  que  : 


a  Hi  = 1 

si 

n '  <  n  -  1 

(ecrantage  total) 

0/^i  =  0,85 

si 

n'=n  -  1 

(ecrantage  grand) 

a j-^i  =  0,35 

si 

n'  =  n 

(ecrantage  faible) 

a  Hi  =  0 

si 

n'  >  n 

(ecrantage  nul) 

•  Pour  un  electron  occupant  une  O.A.  nd  ou  nf,  l’ecrantage  cree  par  un 
electron  du  meme  groupe  correspond  a  un  facteur  d’ecran  a  Hi  =  0,35, 
et  a  un  facteur  d’ecran  oh  -  1  pour  tous  les  electrons  se  trouvant 
dans  les  groupes  inferieurs. 


APPLICATION  2 


Constantes  d'ecran 


Calculer  les  constantes  d’ecran  des  diff events  elec¬ 
trons  de  I’atome  de  silicium  et  les  charges  effectives 
correspondantes. 


•  A  l’etat  fondamental,  la  configuration  electronique 
de  I’atome  de  silicium  (Z  =  14)  est : 

Is2  2s2  2p6  3s2  3p2 

Les  quatorze  electrons  se  repartissent,  selon  les  regies 
de  Slater,  en  trois  groupes  :  deux  electrons  is,  huit 
electrons  2s  ou  2 p,  quatre  electrons  3s  ou  3 p. 


Chaque  groupe  est  caracterise  par  une  constante 
d’ecran  differente. 


•  Un  electron  Is  n’est  ecrante  que  par  l’autre  elec¬ 
tron  Is  : 


cr i  y  =  1  x  0,30  =  0,30 


•  Un  electron  2s  ou  2 p  est  ecrante  par  les  deux  elec¬ 
trons  Is  et  par  les  sept  autres  electrons  2s  ou  2 p  : 

o2s  =  a2p  =  (2  x  0,85)  +  (7  x  0,35)  =  4,15 

•  Un  electron  3s  ou  3 p  est  ecrante  par  les  deux  elec¬ 
trons  Is,  les  huit  electrons  2s  ou  2 p  et  les  trois  autres 
electrons  3s  ou  3 p  : 

03s  =  03p  =  (2  x  1)  +  (8  x  0,85)  +  (3  x  0,35)  =  9,85 

•  Les  charges  effectives  ressenties  par  les  differents 
electrons  sont  done  : 


Z*ls=  14-0,30=  13,7 


Z*2s  =  Z*2P=  14  —  4,15  =  9,85 
Z*3s  =  Z*3p  =  14  -  9,85  =  4,15 


L’effet  d’ecran  est  considerable  puisque  les  electrons 
externes  sont  soumis  a  une  charge  effective  qui  est  infe- 
rieure  au  1/3  de  la  charge  reelle  du  noyau  de  silicium. 
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II  est  possible  de  calculer  de  cette  maniere  la  charge  effective  ressentie  par  les 
electrons  de  valence  des  differents  atomes  (doc.  33). 


Doc.  33  Charges  effectives  Z*  ► 
ressenties  par  les  electrons  de 
valence  de  quelques  atomes. 

La  premiere  colonne  indique  le 
nombre  quantique  n  des  O.A.  de 
valence  des  atomes  consideres. 


Le  tableau  met  en  evidence  deux  phenomenes  : 

•  Pour  des  O.A.  de  valence  ayant  le  meme  nombre  quantique  n,  Z*  croit  avec  Z. 

•  Chaque  fois  que  le  nombre  quantique  n  des  O.A.  de  valence  augmente  d’une 
unite,  Z*  decroit  brusquement. 

•  Pour  des  O.A.  de  valence  ayant  le  meme  nombre  quantique  n,  la  charge 
effective  Z*  ressentie  par  les  electrons  de  valence  croit  avec  Z. 

•  Chaque  fois  que  le  nombre  quantique  principal  des  O.A.  de  valence 
augmente  d’une  unite  en  passant  de  n  a  n  +  1,  Z*  decroit  brusquement 
car  les  facteurs  d’ecran  des  electrons  des  couches  n  et  ( n  -  1)  augmen¬ 
ted  brusquement. 

QfPour  s’entrainer :  ex.  DD 


6.3  •  Aspect  energetique 
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n 

i 

2 

3 

4 

5 

6 

n* 

1,0 

2,0 

3,0 

3,7 

4,0 

4,2 

Doc.  34  Nombre  quantique  appa¬ 
rent  n*. 


6.3.1.  Energie  orbitalaire 

Par  analogic  avec  les  ions  hydrogenoides,  Slater  a  propose  d’associer,  a  une 
O.A.  de  nombres  quantiques  n  et  £,  une  energie  sappelee  energie  orbitalaire 
et  definie  par  : 

e(n,  €)  =  - 13,6 .  [Z^(”’^|2  en  eV  (9. 1 3) 

La  quantite  n*  est  appelee  nombre  quantique  apparent  et  se  determine  a  partir 
de  n  (doc.  34). 

Mais,  contrairement  au  cas  des  hydrogenoides,  e(n,  i)  ne  caracterise  pas  une 
O.A.  En  effet,  l’ecrantage  et  done  Z*  varient  avec  la  configuration  electronique 
et  il  en  est  de  meme  de  e. 

Exemple  : 

Comparons  I’ energie  orbitalaire  de  l’O.A.  3 p  pour  I’atome  de  silicium  dans 
deux  configurations  differentes  : 

•  A  l’etat  fondamental,  la  configuration  est :  l.v2  2 s2  2 p6  3 s2  3 p2  . 

Z.3>  =  Z.3p.14-9,85  =  4,,5,  f -».V. 

•  Soit  l’etat  excite  de  configuration  :  l.v2  2s2  2p6  3s2  3 p  1  3d1  . 

Z*3S  =  Z*3p  =  14  -  9,5  =  4,50,  done  £3s  =  £3p  =  - 13,6  x  =-30,6eV. 

L’ energie  orbitalaire  totale  d’un  atome  ou  d’un  ion  monoatomique  dans  une 
configuration  donnee  est  la  somme  des  energies  orbitalaires  des  electrons  du 
systeme.  Cette  energie  n’a  pas  de  signification  physique  :  seules  les  differences 
d’energie  orbitalaire  entre  deux  etats  ont  un  interet  et  peuvent  etre  reliees 
a  des  grandeurs  experimentales. 
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Montrons-le  sur  quelques  exemples. 


Doc.  35  Regie  de  Klechkowski. 
L’ordre  de  remplissage  indique  par 
les  fleches  conduit  a  l’etat  fonda- 
mental  des  atomes. 


energie 

— [Ar]  3  d1 

3,3  eV 

— i-  [Ar]  4s1 


Doc.  36  Comparaison  des  ener¬ 
gies  orbitalaires  des  etats  [Ar]  4s  1 
et  [Ar]  3d1. 


6.3.2.  Verification  de  la  regie  de  Klechkowski 

Rappelons  cette  regie,  deja  presentee  chapitre  1,  §  3.3.  : 

Dans  un  atome  polyelectronique,  l’ordre  de  remplissage  des  O.A.  (carac- 
terisees  par  les  nombres  quantiques  n  et  £)  est  celui  pour  lequel  la  somme 
( n  +  £)  croit. 

Quand  deux  sous-couches  ont  la  meme  valeur  pour  la  somme  (n  +  (),  la 
sous-couche  qui  est  occupee  la  premiere  est  celle  dont  le  nombre  quan¬ 
tique  principal  n  est  le  plus  petit. 


■  Considerons  I’atome  de  potassium  (Z  =  19).  D’apres  la  regie  de  Klechkowski 
(doc.  35),  l’etat  fondamental  de  I’atome  de  potassium  correspond  a  la  confi¬ 
guration  :  Is2  2s2  2p6  3s2  3p6  4s 1  ;  la  configuration  Is2  2s2  2p6  3s2  3p6  3c/1 
correspond  a  un  etat  excite. 

Les  deux  etats  ont  la  meme  configuration  electronique  de  cceur  :  l’ecrantage 
des  O.A.  de  cceur  est  done  le  meme  et  l’energie  orbitalaire  des  O.A.  de  cceur 
aussi.  Pour  comparer  les  energies  orbitalaires  de  ces  deux  configurations,  il 
suffit  de  comparer  les  energies  orbitalaires  de  leurs  O.A.  externes  e4s  et  £3^ . 
Calculons  les  charges  effectives  correspondantes,  puis  les  energies. 

•  Un  electron  4s  est  ecrante  par  les  deux  electrons  Is,  les  huit  electrons  2s  ou 
2 p  et  les  huit  electrons  3s  ou  3 p  : 

o4s  =  (2)  +  (8)  +  (8  x  0,85)  =  16,8  ;  Z*4s  =19-  16,8  =  2,2  ;  n*  =  3,7 
D’ou  :  £4s  =  -  13,6  x  =-4,81  eV 

•  Un  electron  3d  est  ecrante  par  les  memes  electrons,  mais  le  facteur  d’ecran 
est  1  pour  chacun  d’eux  : 

cr3d=  18  ;  Z*3d  =  19-  18  =  1  ;  n*  =  3 

D’ou:  e3d  =  -  13,6  x  =-  1,51  eV 

Les  calculs  d’energie  orbitalaire  confirment  la  regie  empirique  de  Klechkowski : 
l’etat  de  configuration  [Ar]  4s1,  plus  stable  que  l’etat  de  configuration  [Ar]  3c/1 
(doc.  36),  correspond  done  a  l’etat  fondamental  de  I’atome  de  potassium. 


APPLICATION  3 


Etat  excite  du  manganese 


Etablir,  grace  a  la  regie  de  Klechkowski,  la  configu¬ 
ration  electronique  de  I'atome  de  manganese 
(Z  =  25)  dans  son  etat  fondamental.  Comparer  l’ ener¬ 
gie  orbitalaire  de  cette  configuration  avec  celle  de  la 
configuration  suivante  : 

Is2  2s2  2 p6  3s2  3 p6  3d 1  4s° 

Pour  obtenir  l’etat  fondamental,  on  «  remplit » les  orbi- 
tales  en  appliquant  la  regie  de  Klechkowski  et  en  res- 
pectant  imperativement  le  principe  de  Pauli.  On  obtient 
ainsi : 

Is2  2s2  2 p6  3 s2  3 p6  3c/5  4s2  soit  [Ar]  3c/5  4s2 


Le  niveau  3d  est  cinq  fois  degenere  et  il  reste  cinq  elec¬ 
trons  a  placer.  La  configuration  de  l’etat  fondamental 
est  obtenue  par  1’  application  de  la  regie  de  Hund  : 


T 

T 

t 

t 

T 

3  c/5  4s2 

Les  deux  configurations  proposees  ne  different  que  par 
la  repartition  des  electrons  dans  les  O.A.  3d  et  4s. 

Calculons  les  energies  orbitalaires  correspondantes. 

■  [Ar]  3c/5  4s2 

a4s  =  (2)  +  (8)  +  (13  x  0,85)  +  0,35  =  21,40  ; 

Z*4s  =  25  -  21,40  =  3,60  ;  n*  =  3,7. 
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D'ou :  £4s  =  -13,6x 


3,60  \ 
3,7 


=  18  +  4  x  0,35  =  19,40  ; 
Z*3d=  25  -  19,40  =  5,60. 


D’ou:  £3^  =  -13,6x 


5,60 


12,87  eV 


=  -  47,39  eV 


L’energie  orbitalaire  globale  des  electrons  3d  et  4s  est 
alOTS  !  2  .  £4s  +  5  .  £3d  =  -  262,7  eV 

■  [  Ar]  3 d1  4s° 

Gjd  =  18  +  6  x  0,35  =  20,1  ; 


Z*3d  =  25  -  20,1  =  4,9  ;  n*  =  3. 


D’ou  : 


£3d  =  -  13,6  x  |^|  =  - 36,28  eV 


L’energie  orbitalaire  globale  des  electrons  3d  et  4s  est 
alors  : 

7  •  £3^  =  -  253,97  eV 

La  configuration  [Ar]  3c/5  4s2  a  une  energie  infe- 
rieure  a  celle  de  la  configuration  [Ar]  3d1  4s°.  Ceci 
est  normal  puisque  [Ar]  3c/5  4s2  correspond  a  l’etat 
fondamental  de  I’atome  de  manganese  ;  la  configu¬ 
ration  [Ar]  3c/7  4s°  correspond  a  un  etat  excite  de 
cet  atome. 


Pour  s’entrainer  :  ex.  11 


6.3.3.  Energie  d'ionisation 

Rappelons  la  definition  donnee  au paragraphe  5.1.  du  chapitre  1. 


L’energie  de  premiere  ionisation  E ^  d’un  atome  est  l’energie  minimale 
a  fournir  pour  arracher  un  electron  a  I’atome  gazeux,  a  l’etat  fonda¬ 
mental. 

Elle  correspond  au  processus  : 

M(g)  —  M+( g)  +  e-(g)  En  =  E(M+ )  -  E(M) 
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Cette  energie  peut  etre  determinee  experimentalement. 

L’electron  arrache  est  le  moins  lie  a  I’atome  ;  il  appartient  a  la  derniere  sous- 
couche  occupee  dans  1’etat  fondamental. 

Dans  le  cas  de  I’atome  d’hydrogene,  ou  d’un  ion  hydrogenoi'de,  l’energie  mini¬ 
male  a  fournir  pour  arracher  l’electron  est  egale  a  l’oppose  de  l’energie  de 
l’O.A.  occupee  par  l’electron  :  il  faut  ainsi  fournir  13,6  eV  pour  ioniser  I’atome 
d’hydrogene  a  l’etat  fondamental. 

Dans  les  atomes  polyelectroniques,  le  probleme  est  plus  complexe  car  les  elec¬ 
trons  restant  dans  l’ion  peuvent  se  rearranger.  E y  depend  de  deux  facteurs  : 

•  l’energie  de  l’orbitale  qu’occupait  l’electron  arrache  ; 

•  la  reorganisation  electronique  instantanee  qui  se  produit  dans  le  cation  forme. 
Cette  reorganisation  provient  de  la  diminution  de  la  constante  d’ecran  pour  les 
electrons  dont  le  nombre  a  diminue  d’une  unite. 

Les  regies  de  Slater  permettent  de  calculer  l’energie  d’ionisation  d’un  atome 
ou  d’un  ion  en  faisant  la  difference  des  energies  orbitalaires  de  l’entite  finale 
et  de  l’entite  initiale  ;  elles  permettent  egalement  de  determiner  la  configura¬ 
tion  la  plus  stable  de  Lion  qui  se  forme. 

L ’application  4  presente  le  calcul  de  l’energie  de  premiere  ionisation  du  sili- 
cium. 

Il  est  possible  de  definir,  et  de  mesurer,  les  energies  d’ionisation  successives 
d’un  atome.  Ces  energies  sont  de  plus  en  plus  elevees,  mais  la  croissance  n’est 
pas  reguliere  et  reflete  1’ organisation  en  couches  du  cortege  electronique  de 
I’atome. 
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APPLICATION  4 


Energie  de  premiere  ionisation  du  silicium 


Determiner  l’ energie  de  premiere  ionisation  de  I'atome 
de  silicium  (Z  =  14)  dans  son  etat  fondamental. 
Comparer  a  la  valeur  experimentale  8,2  eV. 

A  l’etat  fondamental,  la  configuration  electronique 
de  I’atome  de  silicium  est  :  Is2  2s2  2 p6  3s2  3 p2. 

Celle  de  l’etat  fondamental  de  l’ion  Si+  s’en  deduit : 

ls22s22p63s23pl 


d’ou  :  s3s  =  £3p  =  -  13,6  x  =  -  26,02  eV 

•  Dans  l'ion  Si+  : 

a3s  =  o3p  =  (2  x  1)  +  (8  x  0,85)  +  (2  x  0,35)  =  9,50  ; 
Z*3s  =  Z%=  14-9,50  =  4,50; 

d’ou  :  £3s  =  £3p  =  -  13,6  x  =  -  30,6  eV 


Ces  deux  entites  ne  different  que  par  leurs  electrons 
de  valence  :  l’energie  d’ionisation  peut  done  etre  cal- 
culee  en  faisant  la  difference  des  energies  orbitalaires 
de  leurs  electrons  (3s,  3 p). 


•  La  charge  effective  ressentie  par  ces  electrons  dans 
I’atome  de  silicium  a  ete  calculee  a  V application  2  : 

Z*3x  =  Z*3p=  14-9,85  =  4,15 


•  E\\  =  £(Si+)  - £(Si)  =  3  x  (-  30,60)  - 4  x  (-  26,02) 


En  =  12,3  eV 


L’ecart  relatif  avec  la  valeur  experimentale  est  enorme  : 
(12,3  -  8,2)  /  8,2  =  50  %  ! 


Le  modele  de  Slater  est  trop  simple  pour  donner  des 
resultats  quantitatifs.  En  particulier,  l’hypothese  selon 
laquelle  £3s  =  £3p  n’est  pas  conforme  a  l’experience. 


Pour  s’entrainer  :  ex.  12  et  13  ) 


Le  cas  des  elements  du  bloc  d  est  interessant  : 

Alors  que  les  dernieres  orbitales  occupees  dans  I’atome  sont,  conforme- 
ment  a  la  regie  de  Klechkowski,  les  O.A.  (n  -l)d,  la  formation  des  cations 
correspondants  correspond  toujours  au  depart  des  electrons  de  l’O.A.  ns. 

Cette  particularite  peut  etre  retrouvee  a  partir  des  energies  orbitalaires. 


APPLICATION  5 

Ionisation  du  fer 


Comparer  1’ energie  orbitalaire  de  l'ion  fer  (II)  dans 
la  configuration  : 

[Ar]  3d 6  4,v° 

avec  celle  de  la  configuration  : 

[Ar]  3 d4  4 s2 

Les  deux  configurations  proposees  ne  different  que 
par  la  repartition  des  electrons  dans  les  O.A.  3d  et  4.v. 

Calculons  les  energies  orbitalaires  correspondantes. 
■  [Ar]  3d4  4s2 

•  aAs  =  (2)  +  (8)  +  (12  x  0,85)  +  0,35  =  20,55 
Z*4s  =  26  -  20,55  =  5,45  \n*  =  3,7; 

/5,45\2 


,,  ,  ,  / 5,45 \- 

d  ou  :  eAs  =  -  13,6  x  l-^-j 

•  o3ct  =  18  +  3  x  0,35  =  19,05 
Z*3d  =  26-  19,05  =  6,95  ; 


29,51  eV 


d’ou  :  £3d  =  -  13,6  x 


=  -  72,99  eV 


m2 

L’energie  orbitalaire  des  electrons  3d  et  4s  est  alors  : 
2  .  £As  +  4  .  £3d  =  -  35 1 ,0  e V 

■  [Ar]  3d 6  4s° 

a3d=  18  +  5  x  0,35  =  19,75  ; 


Z*3d  =  26-  19,75  =  6,25  ; 


d’ou  : 


6|_5)2 


£3d  =-  13,6  x  [^-]  =-  59,03  eV 

L’energie  orbitalaire  des  electrons  3d  et  4s  est  alors  : 
6.£3d  =  -  354,2  eV 

Le  calcul  permet  de  retrouver  le  fait  experimental  sui- 
vant  :  lors  de  1’ ionisation  des  elements  du  bloc  d,  les 
electrons  les  plus  faciles  a  arracher  sont  les  electrons 
ns  et  non  les  electrons  (n  -  \)d  (cf.  §  3.7  page  13). 
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6.4  •  Rayon  atomique 

6.4.1.  Rayon  d'une  orbitale 

6. 4. 1.1.  Definition 

La  probabilite  d P(r)  de  trouver  1 ’electron  a  la  distance  r  du  noyau,  entre  deux 
spheres  concentriques  de  rayons  infiniment  voisins  r  et  r  +  dr  est  donnee  par 
(cf.  §  3.5. ,formule  (9.10)) : 

[  it  [2k 

d P(r)  =  I  R2(r ) .  Y2(6,  <p) .  r2 .  dr .  sin0 .dd.dcp  =  R2(r )  .r2  .dr 

J  o  J  o 

La  quantite  d P(r)  /  dr,  homogene  a  une  densite  de  probabilite  par  unite  de  lon¬ 
gueur,  est  la  densite  radiale  de  probabilite,  notee  Dr(r). 

d,'lP  =  Dr(n  =  R2(n .  r2 


Par  convention,  le  rayon  p  d’une  orbitale  est  la  plus  grande  valeur  finie 
de  r  pour  laquelle  la  densite  radiale  de  probabilite,  Dr(r ),  est  maximale. 
On  a  alors  : 


1  dr  jr=p 


=  0 


6. 4. 1.2.  Approximation  de  Slater 


Slater  a  propose  une  expression  approchee  de  la  partie  radiale  des  fonctions 
monoelectroniques  que  Lon  utilise  pour  calculer  le  rayon  de  l’orbitale,  carac- 
terisee  par  les  nombres  quantiques  n  et  € : 


RnJ(r)=A. 


.  exp 


-Z* .  r 
n.a0 


ou  A  est  une  constante  de  normation. 


(9.14) 


On  en  deduit  (cf.  ex.  20)  l’expression  du  rayon  de  Slater  de  Lorbitale,  p(n,  f) 


Rayon  de  l’orbitale  caracterisee  par  les  nombres  quantiques  ( n ,  f) : 

2  \ 


avec  «o  =  52,9  pm 


(9.  IS) 
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p(n,  i)  est  d’autant  plus  petit  que  Z*  est  grand  et  que  n  est  petit.  Dans  un  atome 
donne,  le  rayon  des  orbitales  augmente  lorsque  l’on  passe  des  orbitales  internes 
aux  orbitales  externes,  a  la  fois  parce  que  n  augmente  et  que  Z*  diminue. 
Pour  le  silicium,  on  a,  par  exemple  : 

O.A.  l.v  :  n=l;  Z*  =  13,7  :  pi.s  =  3,9pm 

O.A.  2vet2p:  n  =  2;  Z*=9,85:  P2s  =  Pip  =  21,5  pm 

O.A.  3set3p:  n  =  3;  Z*=4,15:  P3s  =  P’ip  =  114,8  pm 

Ces  resultats  mettent  en  evidence  un  phenomene  general  : 

Le  rayon  d’une  orbitale  de  valence  est  beaucoup  plus  grand  que  celui 
des  orbitales  de  cceur. 
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6.4.2.  Rayon  atomique,  rayon  ionique 
6. 4. 2.1.  Definition 


Par  convention,  le  rayon  p  atomique  d’un  atome  (ou  le  rayon  ionique  p 
d’un  ion)  est  le  rayon  de  ses  orbitales  de  valence. 


Ainsi  defini,  le  rayon  atomique  represente  la  distance  la  plus  probable  entre  le 
noyau  et  les  electrons  les  plus  externes. 

Le  document  37  indique  comment  varie  le  rayon  atomique  des  atomes  dont  Z 
est  inferieur  a  50. 


Doc.  37  Evolution  du  rayon  ato-  ► 
mique  p  w  des  premiers  elements 
de  la  classification. 


Pour  s’ entrainer  :  ex.  16  et  17  ) 


(*)  •  Les  variations  du  rayon  ionique 
s’interpretent  bien  sur  de  la  meme  fajon. 

•  Soit  un  atome  M  de  rayon  p(M).  Le 
cation  M+,  obtenu  par  perte  d’un  elec¬ 
tron  par  I’atome  M,  aura  des  electrons 
de  valence  moins  ecrantes  que  ceux  de 
I’atome  M  d'ou  : 

Z*(M+ )  >  Z*(M ) 
et  p(M+)  <  p(M). 

L’ anion  M~,  obtenu  par  gain  d’un  elec¬ 
tron  par  I’atome  M,  aura  des  electrons 
de  valence  plus  ecrantes  que  ceux  de 
I’atome  M  d'ou  : 

Z*(M~)  <  Z*(M) 
et  p(M~ )  >  p(M). 

v  _  J 


6. 4. 2. 2.  Interpretation  des  variations  du  rayon  atomique 

Les  variations  pseudo-periodiques  du  rayon  atomique,  mises  en  evidence  sur 
le  document  37  peuvent  etre  interpretees  a  partir  de  la  formule  de  definition  : 

„2 


Pin,  P)  ■■ 


Z*(n,  f) 


,a0 


■  Le  long  d’une  periode,  n  reste  constant  tandis  que  Z  et  done  Z*  augmentent. 

La  diminution  reguliere  du  rayon  atomique  sur  une  periode  est  due  a 
l’augmentation  de  la  charge  effective  Z*  ressentie  par  les  electrons  de 
valence. 


■  Quand  on  passe  d’une  periode  a  l’autre,  n  augmente  d’une  unite  tandis  que 
Z*  diminue  fortement  puisque  les  facteurs  d’ecran  des  electrons  internes  aug¬ 
mentent  brusquement. 

La  brusque  augmentation  du  rayon  atomique  lors  du  changement  de 
periode  est  due  essentiellement  a  la  diminution  de  la  charge  effective  Z* 
ressentie  par  les  electrons  de  valence. 
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■ ■  Mecanique  quantique 


•  Fonction  d’onde 

A  une  particule  est  associee  une  onde  dont  [’amplitude  depend  des  coordonnees  d’espace  et  de  temps  de  la 
particule,  soit  ‘Fix,  y,  z,  t).  ‘Fe st  appelee  fonction  d’onde  de  la  particule. 

•  Probability  de  presence 

La  probability  d3P(M)  de  trouver  la  particule  dans  le  volume  elementaire  d3  r(M)  centre  sur  M,  est : 

d 3P  =  PHx,}',  z)  .  d3T(M). 

P2  represente  la  densite  de  probability  de  presence  de  la  particule  au  voisinage  de  M,  D(M). 

•Fdoit  verifier  la  «  condition  de  normation  »  :  III  *F 2  .  d3T  =  1 . 

J  J  Je space 

Pour  un  systeme  stationnaire,  la  densite  de  probability  de  presence  est  independante  du  temps. 


■ ■  Systemes  hydrogenoides 

•  Fonctions  d’onde  de  I’atome  d’hydrogene 

Une  fonction  d’onde,  P,  solution  de  l’equation  de  Schrodinger  (equation  fondamentale  de  la  Mecanique 
Quantique)  est  appelee  fonction  propre.  Les  fonctions propres  decrivant  l’electron  de  I’atome  d’hydrogene 
et  fonctions  des  seules  coordonnees  d’espace,  sont  aussi  appelees  orbitales  atomiques  (en  abreviation  O.  A.). 

•Fdepend  de  trois  nombres  quantiques  n,  F,  ni{  qui  la  determinent  parfaitement  : 

P)  —  ,  I  m  i-  ( @)  •  —  ^  9*) 

•  n,  nombre  quantique  principal  est  un  entier  strictement  positif  :  n  e  (1,  2,  3...). 

•  F,  nombre  quantique  azimutal  est  un  entier  positif  ou  nul,  strictement  inferieur  a  n  :  F e  (0,  ...  ,(«  -1)). 

•  nif  nombre  quantique  magnetique  est  un  entier  relatif,  compris  entre  -  F  et  +  F. 

Selon  la  valeur  de  F,  1’O.A.  est  designe  par  une  lettre  differente  : 


€ 

0 

l 

2 

3 

symbole  de  l’O.A. 

S 

p 

d 

/ 

•  Energies  propres  de  I’atome  d’hydrogene 


L’energie  propre  En  de  I’atome  d’hydrogene  dans  l’etat  correspondant  a  la  fonction  propre  est : 

En  =  (eV) 

n- 

Le  nombre  quantique  principal  n  quantifie  l’energie  de  I’atome  d’hydrogene.  II  existe  une  infinite  de  niveaux 
d’energie  correspondants  a  des  etats  lies  du  systeme  forme  par  le  noyau  et  l’electron. 


Pour  I’atome  d’hydrogene,  une  valeur  du  nombre  quantique  principal  n  correspond  a  n2  fonctions  orbitales 
differentes,  mais  de  meme  energie  En.  Dans  I’atome  d’hydrogene,  les  etats  d’energie  E„  sont  n2  fois  dege- 
neres. 


•  Proprietes  de  symetrie  des  O.A. 

•  Les  O.A.  de  type  s  possedent  la  symetrie  spherique. 

•  Les  O.A.  de  type p  possedent  la  symetrie  cylindrique  autour  de  chacun  des  axes  de  coordonnees  et  admet- 
tent  un  plan  d’antisymetrie  passant  le  centre  et  orthogonal  a  l’axe  de  revolution.  La  densite  de  probability  est 
maximum  le  long  de  l’axe  de  revolution  correspondant. 


28: 
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•  Les  O.A.  de  type  d  admettent  0  comme  centre  de  symetrie.  Les  O.A.  3 d^,  dzx  et  dyz  ont  une  densite  de  pro¬ 
bability  maximum  le  long  des  bissectrices  principales  des  plans  correspondants ;  pour  l’orbitale  dx2_y2,  ce  maxi¬ 
mum  est  situe  le  long  des  axes  Ox  et  Oy.  Pour  l’orbitale  dz 2  ce  maximum  est  situe  le  long  de  l’axe  des  z. 


Representation  habituelle  des  orbitales  atomiques  s,p  et  d.  Les  regions  ou  la  fonction  d’onde  est  positive 
sont  en  bleu  fonce. 

•  Systemes  hydrogenoides 

Les  systemes  hydrogenoi'des  sont  constitues  par  un  noyau  de  charge  +  Z.e  et  un  seul  electron.  Leurs  fonc- 
tions  propres  'Fir,  6,  (p)  se  deduisent  des  orbitales  de  I’atome  d’hydrogene  a  condition  de  remplacer  oq  par 
ao/Z. 

Les  valeurs  propres  de  l’energie  sont  multipliees  par  Z- .  Pour  une  meme  valeur  de  n,  l’electron  d’un  ion 
hydrogeno'ide  est  plus  fortement  lie  au  noyau  que  celui  de  I’atome  d’hydrogene  ;  l’extension  spatiale  des  ions 
hydrogenoi'des  est  done  plus  faible  que  celle  de  I’atome  d’hydrogene. 

■  Atomes  et  ions  polyelectroniques 

•  Dans  L approximation  monoelectronique,  la  fonction  d’onde  d’un  ensemble  de  particules  est  assimilee  au 
produit  de  fonctions  d’onde  ne  decrivant  chacune  qu'une  seule  particule.  L’effet  d’ecran  traduit  la  repulsion 
interelectronique  qui,  en  moyenne,  diminue  l’attraction  du  noyau  sur  les  electrons. 

•  Dans  le  cadre  de  1’ approximation  monoelectronique  avec  effet  d’ecran,  les  fonctions  monoelectroniques 
/  sont  de  meme  type  que  les  orbitales  de  Latome  d’hydrogene. 

•  La  partie  angulaire  Y f  mt(6,  (p )  est  identique  a  celle  determinee  pour  I’atome  d’hydrogene  et  depend  de 
deux  nombres  quantiques  if  et  m(.  Les  orbitales  /  ont  done  les  memes  proprietes  de  symetrie  que  les  O.A.  de 
I’atome  d’hydrogene. 

•  La  partie  radiale  Rnj(r)  est  modifiee  par  rapport  a  I’atome  d’hydrogene  de  fagon  a  tenir  compte  de  l’effet 
d’ecran.  Rn  j(r)  depend  des  nombres  quantiques  n  et  £. 

L’energie  d’une  fonction  monoelectronique  depend  de  n  et  de  /.  II  y  a  levee  partielle  de  la  degenerescence 
des  etats  energetiques  de  I’atome  :  seules  les  O.A.  ayant  les  memes  valeurs  de  n  et  de  / restent  degenerees. 


Hachette  Livre  -  H  Prepo  I  Chimie,  lre  an  nee,  PCS/  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Hachette  Livre  -  H  Prepa  I  Chimie,  lre  annee,  PCSI- La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


s 


Modele  quantique  de  I'atome 


•  Les  particules  possedent  un  moment  cinetique  intrinseque  ou  moment  de  spin  S. 

Seules  la  norme  et  une  composante  de  ce  vecteur  peuvent  etre  connues  et  chacune  de  ces  grandeurs  est  quan- 
tifiee. 

||  S  |[  =  v's .  (s  +  1  ).h 

Sz  =  ms.h  avec  ms  variant  par  saut  d’une  unite  entre  -  s  et  +  s 

•  s,  appele  nombre  quantique  de  spin,  est  determine  par  la  nature  de  la  particule  consideree  :  s  peut  etre 
entier  ou  demi-entier,  positif  ou  nul. 

•  ms  est  appele  nombre  quantique  magnetique  de  spin  et  varie,  par  saut  d’une  unite,  entre  -5  et  +5  . 
ms  determine  l’orientation  du  vecteur  par  rapport  a  l’axe  des  z. 

L’ electron  a  un  spin  s  egal  a  +  1/2  ;  ms  ne  peut  done  prendre  que  deux  valeurs  +  1/2  et  -  1/2. 

•  Une  fonction  d’onde  decrivant  1‘etat  d’un  electron  par  ses  coordonnees  d’espace  et  son  spin  est  appelee 
une  spin-orbitale  ;  une  spin-orbitale  est  parfaitement  specifiee  par  la  donnee  du  quadruplet  («,  €,  rrif,  ms). 

•  Principe  d’exciusion  de  Pauli 

Deux  electrons  d’un  meme  systeme  (atome,  molecule,  cristal...)  ne  peuvent  etre  deceits  par  la  meme  spin- 
orbitale. 

Deux  electrons  d’un  meme  atome  ne  peuvent  avoir  leur  quatre  nombres  quantiques  identiques  :  n,  ni  f  et  ms. 
Consequence  :  II  y  a  done  au  plus  deux  electrons  par  orbitale,  avec  des  spins  opposes  (ms  =  +  1/2,  ms  =  -  1/2). 

mi  Rayon  d'une  orbitale ;  rayon  d'un  atome 

•  La  quantite  R2(r) .  r 2  homogene  a  une  densite  de  probabilite  par  unite  de  longueur  est  la  densite  radiale  de 
probabilite,  notee  Dr{r). 

Dr(r)=R2(r).r2 

•  Le  rayon  d’une  O.A.  est  defini  comme  la  plus  grande  valeur  de  r  qui  rend  la  densite  radiale  de  probabi¬ 
lite  Dr(r)  maximale. 

Dans  le  cadre  de  1’ approximation  de  Slater,  il  est  donne  par  : 

p{n,  €)  =  ^  )  -  a 0  avec  a0  =  52,9  pm 

•  Par  convention,  le  rayon  p  atomique  d’un  atome  (ou  le  rayon  ionique  p  d’un  ion)  est  le  rayon  de  ses  orbi- 
tales  de  valence. 


Exercices 


Donnees  : 

constante  de  Boltzmann  : 
constante  de  Planck  : 
constante  reduite  de  Planck  : 
constante  d’Avogagro  : 
masse  de  l’electron  : 
charge  de  P  electron  —e  : 
celerite  de  la  lumiere  : 
permeabilite  du  vide  : 

rayon  de  Bohr,  ag  : 


kB  =  1,38 . 10“23  J.K”1  ; 
h  =  6,63 . 10-34  J.  s  ; 
h  =  h/2n~  1,05. 10-34J.s; 
JVA  =  6,02. 1023  mol-1  ; 
me  =  9,1 . 10-31  kg  ; 
e  =  1,6. 10-19  C  ; 
c  =  3,0. 108  m.  s_1  ; 

/t0  =  4  7t.  10-7  H.m-1  ; 

a0  =  ■  £°’^  -j  =  52,9  pm. 
n.me.ez 


Applications  directes  du  cours 


^  Qu'est-ce  qui  est  quantique  ? 

Evaluer  l’«  action  »  caracteristique  des  systemes  suivants, 
et  par  comparaison  avec  h,  conclure. 

•  Une  antenne  de  radio  emettant  une  puissance  de  5  kW 
sur  100  MHz. 

•  Unatome de  sodiumaune energied’ionisationde5,l  eV  ; 
son  spectre  d ’emission  comporte  des  raies  dans  le  jaune 
(A  =  590  nm). 

^1  Niveaux  d'energie 

de  I'atome  d'hydrogene 

1  •  L’energie  d’ionisation  de  l’atome  d’hydrogene,  a  par- 
tir  de  son  etat  fondamental,  est  de  13,6  eV.  Quelle  est  la 
radiation  de  plus  courte  longueur  d’onde  que  peut  emettre 
l’atome  d’hydrogene  ? 

2  •  Donner  l’expression  de  l’energie  caracterisant  les  dif- 
ferents  etats  stationnaires  de  l’atome  d’hydrogene  en  fonc- 
tion  du  nombre  quantique  principal  n.  Calculer  l’energie 
du  niveau  caracterise  par  n  =  4.  Quelle  est  la  longueur 
d’onde  des  radiations  qui  peuvent  etre  emises  lorsque 
l’atome  se  desexcite  a  partir  de  ce  niveau  ? 

o  Etat  excite  3d 

On  considere  l’atome  d’hydrogene  dans  1’etat  excite  3d. 

1  •  Quelles  sont  les  transitions  d’emission  possibles  ?  Les 
representer  sur  un  schema. 

2  •  Calculer  les  longueurs  d’onde  des  photons  corres- 
pondant  a  ces  transitions. 

3  •  Quelle  est  1’energie  d’ionisation  de  l’atome  d’hydro¬ 
gene  dans  cet  etat  excite  (en  eV  et  en  kJ .  moH1)  ? 


Desexcitation 

1  •  Des  atomes  d’hydrogene  initialement  a  l'etat  fonda¬ 
mental,  sont  excites  par  un  rayonnement  U.  V.  de  longueur 
d’onde  97,35  nm.  Quel  est  le  nombre  quantique  principal 
de  l’etat  ainsi  obtenu  ? 

2  •  Quelles  sont  les  longueurs  d’onde  des  differentes  radia¬ 
tions  que  peuvent  emettre  les  atomes  lorsqu’ils  se  desex- 
citent  ? 


o  Ion  hydrogenoide 

1  •  Rappeler  la  definition  d’un  ion  hydrogenoide. 

2  •  Les  valeurs  de  l’energie  propre  de  ces  systemes  satis- 
font  a  la  relation  :£„  =  -£;/  n2,  ou  n  est  un  entier  stric- 
tement  positif.  Que  represente  E[  ? 

3  •  Les  ions  Be+  et  Li2+  sont-ils  des  systemes  hydroge- 
noides  ? 

4  •  Les  energies  d’ionisation  de  He+  et  Li2+  sont  respec- 
tivement  54,4  eV  et  122  eV.  Peut-on  trouver  une  relation 
simple  entre  leur  nombre  de  charges,  leur  energie  d’ioni¬ 
sation  et  celle  de  l’atome  d’hydrogene  ? 

5  •  Calculer  la  valeur  de  1‘energie  propre  des  quatre  pre¬ 
miers  niveaux  de  ces  atomes.  Les  comparer  a  ceux  de 
l’atome  d’hydrogene.  Pourquoi  peut-on  dire  que  l’elec- 
tron  devient  de  plus  en  plus  lie  a  mesure  que  Z  augmente  ? 


Q  Surfaces  nodales 


1  •  Rappeler  la  definition  d’une  surface  nodale. 

2  •  Determiner  les  surfaces  nodales  de  l’O.A.  3s. 


Donnees  : 


3s  = 


n3/2 _ 

aol  ■  9^  ■ 


4 r  ,  4r2  \ 
a0  9  4) 


3(Jn 


’  v/Ajt 


4^  "Elements  de  symetrie 
de  ro.A.  3dx2  -  y2 

1  •  Determiner  les  elements  de  symetrie  de  l’O.A.  3dx2_y2 ; 
quels  sont  ses  plans  de  symetrie  ?  quels  sont  ses  plans 
d’antisymetrie  ? 

2  •  On  considere  les  plans  d’equations  respectives  : 
x  =  0;y  =  0;z  =  0;x  =  y;x  =  -iy. 

Determiner  le  signe  de  l’O.A.  3dx2_y2  dans  les  16  portions 
d’espace  qu’ils  delimitent. 
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3  •  Dans  quelles  directions  la  densite  de  probabilite  est- 
elle  maximale  ? 


Donnees 

3dx2_y2  = 

r 

1 

'  9/30 

9cr0 

v  lii  •sin26'-cos2^ 

1 

'  i  f 2 

1 

4r2  e’t  , 

n V  x2-y 2 

“1 

9/30  ' 

9  4  ' 

i  1  6tc  ’  r2 

Q  Elements  de  symetrie 
d'une  O.A.  3d 

Soil  l’O.A.  3d  dont  l’expression  suit  : 


1  1  } 

3/2 

1 

4r2 

/  15 

.  sin2  0 .  cos (p 

\ao) 

9/30  ‘ 

)Q 

OK) 

r 

'  16tc 

i 1  ’ 

,3/2 

1 

4  r2 

fW 

x.z 

1 

'  9v^30 

9«o 

V  4n 

r2 

1  •  Quels  sont  ses  plans  de  symetrie  ?  Quels  sont  ses  plans 
d’antisymetrie  ? 

2  •  On  considere  les  plans  d'equations  respectives  : 
x  =  0;y  =  0;z  =  0;x  =  z;x  =  -z. 

Determiner  le  signe  de  l’O.A.  3d  dans  les  16  portions  d’es- 
pace  qu’ils  delimitent. 

3  •  Dans  quelles  directions  la  densite  de  probabilite  est- 
elle  maximale  ? 

C*^  Regies  d'etablissement 

de  la  configuration  electronique 

On  propose  differentes  configurations  electroniques  pour 
l’atome  de  nickel  (Z  =  28) : 

a.  Is2  2s2  2/7 6  3s 2  3 p6  3c/10  4s°  ; 

b.  Is2  2s2  2p6  3s2  3p8  3d6  4.v2  ; 

c.  Is2  2s2  2/>6  3s2  3/>6  3c/8  4s2  ; 

d.  Is2  2s2  2 p6  3s 2  3 p6  3d6  4s2  4 p2  . 

Parmi  ces  configurations  : 

1  •  Quelle  est  celle  qui  ne  respecte  pas  le  principe  de  Pauli  ? 

2  •  Quelle  est  celle  qui  represente  l’atome  de  nickel  a 
l’etat  fondamental  ?  Preciser,  si  necessaire,  le  nombre 
d’electrons  celibataires. 

3  •  Quelle  est  celle  qui  ne  comporte  aucun  electron  celiba- 
taire  ? 

4  •  Classer,  par  ordre  d’energie  croissante,  les  differentes 
configurations. 


On  utilisera,  pour  le  calcul  des  constantes  d’ecran,  les 
valeurs  figurant  dans  le  cours  (cf.  §  6.2.,  page  281). 

fp)  ''Charge  effective  et  effet  d'ecran 

1  •  Determiner  la  configuration  de  l’atome  de  soufre 
(Z  =  16)  a  l’etat  fondamental. 

2  •  Calculer  les  constantes  d’ecran  des  differents  electrons 
de  l’atome  de  soufre  et  les  charges  effectives  correspon- 
dantes. 

Verification  de  la  regie 
de  Klechkowski 

1  •  Comparer,  pour  l’atome  de  calcium  (Z  =20),  les  ener¬ 
gies  orbitalaires  des  configurations  [Ar]  4s2  et  [Ar]  3d2. 
Commenter. 

2  •  Montrer  que  ces  deux  configurations  different  par  leur 
proprietes  magnetiques. 

©  "Energie  d'ionisation 

1  •  Determiner  la  configuration  electronique  de  l’atome 
de  baryum  (Z  =  56)  a  l’etat  fondamental. 

2  •  Ecrire  cette  configuration  en  faisant  apparaitre  les  elec¬ 
trons  de  coeur  et  de  valence. 

3  •  Calculer  les  constantes  d’ecran  des  electrons  de  valence 
et  les  charges  effectives  correspondantes. 

4  •  Determiner  1’ energie  orbitalaire  des  electrons  de  valence 
et  en  deduire  l’energie  de  l’ionisation  qui  fournit  l’ion 
Ba2+  a  partir  de  l’atome  Ba. 

©  ""Energies  d'ionisation 

1  •  Determiner  la  configuration  des  atomes  de 
sodium  (Z  =  11)  et  de  magnesium  (Z  =  12)  a  l’etat 
fondamental. 

2  •  Ecrire  cette  configuration  en  faisant  apparaitre  les  elec¬ 
trons  de  cceur  et  de  valence. 

3  •  Calculer  les  constantes  d’ecran  des  electrons  de  valence 
et  les  charges  effectives  correspondantes. 

4  •  Determiner  1’energie  orbitalaire  des  electrons  de  valence. 

5  •  Deduire,  de  ces  resultats,  les  energies  de  premiere  et 
de  seconde  ionisation  de  ces  deux  atomes.  Comparer 
les  valeurs  obtenues  et  interpreter  les  differences 
observees. 


Modele  quantique  de  I'atome 


IS) 

LU 

V-> 


©  ""Elements  de  transition 

1  •  Etablir  la  configuration  electronique  de  I’atome  de 
vanadium  (Z  =  23)  dans  son  etat  fondamental. 

2  •  Comparer  son  energie  orbitalaire  avec  celle  de  la  confi¬ 
guration  suivante  : 

ls22s22p63s23p63d5 

3  •  Montrer  que  Ton  peut  distinguer  ces  deux  configura¬ 
tions  en  considerant  les  proprietes  magnetiques  de  I’atome 
de  vanadium. 


©  ""Ions  des  elements  de  transition 

1  •  Etablir  la  configuration  electronique  de  I’atome  de 
cobalt  (Z  =  27)  dans  son  etat  fondamental. 

2  •  Le  cobalt  peut  donner  un  ion  cobalt  (II)  en  perdant 
deux  de  ses  electrons  de  valence. 

Comparer  l’energie  orbitalaire  des  deux  types  d’ions  Co2+ 
les  plus  faciles  a  obtenir. 

Quel  est  le  plus  stable  ? 

3  •  Utiliser  le  resultat  de  la  question  2)  pour  determiner 
l’energie  d’ionisation  du  cobalt  en  cobalt  (II). 

4  •  Le  cobalt  peut  egalement  donner  des  ions  cobalt  (III). 
Comparer  l’energie  d’ionisation  du  cobalt  (II)  et  celle  du 
cobalt  (III). 


OC 


Anions  halogenures 


On  donne  les  numeros  atomiques  Z(I)  =  53  et  Z(Br)  =  35, 
le  tableau  des  constantes  d’ecran  et  les  valeurs  du  nombre 
quantique  principal  n*  apparaissant  dans  1’ approximation 
de  Slater. 


n 

1 

2 

3 

4 

5 

n* 

1,0 

2,0 

3,0 

3,7 

4,0 

1  •  Donner  la  configuration  electronique  des  ions  iodure 
I"  et  bromure  Br'  en  faisant  apparaitre  les  electrons  dans 
un  diagramme  energetique. 

2  •  On  rappelle  que  1’ approximation  de  Slater  fait  appa¬ 
raitre  des  groupes  d’electrons  ayant  la  meme  constante 
d’ecran.  On  notera  ces  groupes  de  Slater  comme  suit  : 

I :  Is  ;  II :  (2s,  2 p) ;  III :  (3j,  3p) ;  IV  :  3d ;  V  :  (4s,  4 p) ; 
VI :  4d ;  VII :  (5$,  5p). 

Determiner  pour  chaque  ion  le  nombre  de  charge  effectif  Z* 
associe  au  dernier  groupe  de  Slater  occupe  par  les  electrons. 

3  •  Une  formule  approchee  du  rayon  d’un  ion  est 

*2 

/'ion  =  ^ra 0  °u  a0  =  53  pm  est  le  rayon  de  Bohr  et  ou 

n*  et  Z*  sont  relatifs  au  dernier  groupe  de  Slater  occupe. 
Determiner  r  (1  )  et  r  (Br-). 

4  •  Comparer  aux  valeurs  experimentales  : 

'‘exp  (I-)  =  216  pm  et  rexp  (Br--)  =  195  pm. 

Que  dire  de  1’ approximation  de  Slater  ? 


©  Rayon  des  O.A. 

1  •  Etudier  la  densite  radiale  de  probability  de  presence 
correspondant  aux  O.A.  2s  et  2 p. 

2  •  En  deduire  le  rayon  de  ces  O.A. 

Donnees  : 


2s  =  R2jq  =  '  — 


fl0 


2p=R2,l  =  (-L 

\  «0 


3/2 


3/2 


2x/2 


1 


2\/6  a0 


r 

ao 

- .  e~  2 a, 


.e  2a. 


o 


0 


©  Rayons  des  orbitales 

1  •  Donner  la  configuration  electronique  de  bore  (Z  =  5) 
dans  l’etat  fondamental. 

2  •  Calculer  le  rayon  des  differentes  O.A.  occupees  de  cet 
atome.  On  se  reportera  au  cours  pour  les  formules  neces- 
saires. 


Utilisation  des  acquis 


Configuration  electronique 
du  tungstene 

Le  tungstene  a  pour  numero  atomique  Z  =  74  ;  son  nombre 
de  masse  est  A  =  184. 

1  •  Quelle  est  la  composition  de  I’atome  de  tungstene  ? 

2  •  Donner  le  nom  des  nombres  quantiques  n,  m^et  ms 
et  preciser  les  grandeurs  physiques  qu’ils  quantifient. 

3  •  Les  orbitales  atomiques  (ou  sous-couches)  sont  desi¬ 
gnees  par  les  lettres  s  ,p  ,  d  et/.  A  quoi  correspondent  ces 
lettres  ? 

4  •  Rappeler  la  regie  de  Klechkowski. 

5  •  Celle-ci  s’applique  sans  anomalie  au  tungstene  :  ecrire 
la  configuration  electronique  du  tungstene  dans  son  etat 
fondamental.  A  quel  groupe  appartient-il  ? 

(D’apres  Cone  ours  Mines,  Ponts.) 
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Exercices 


©  Rayon  d'une  O.A. 

Slater  a  propose  une  expression  approchee  de  la  partie 

radiale  des  fonctions  monoelectroniques  : 

/  r  )n~1  1-7*  r\ 

Rn  t(r)=A.\  —  \  .exp  - - 

1 ao)  i  n.a0  ) 

ou  A  est  une  constante  de  normation. 

En  utilisant  la  definition  du  rayon  p  d’une  O.A.,  donner 
son  expression  en  fonction  de  Z*,  n  et  Aq- 

Rappel : 


©  Affinite  electronique  de  I'hydrogene 

1  •  Definir  l’affinite  A.E.  de  I’hydrogene  en  ecrivant  la 
reaction  associee. 

2  •  Sachant  que  la  constante  d’ecran  de  la  sous-couche  1  s 
est  <7[s  =  0,30,  calculer  A.E.  en  eV. 

3  •  Les  tables  de  donnees  chimiques  nous  donnent  : 
A.E.  =  70  kJ .  mol-1  >  0.  Comment  expliquer  cette  valeur 
tres  surprenante  par  rapport  au  resultat  du  2). 

4  •  Cette  affinite  faible,  mais  positive,  limite  l’existence 
des  ions  hydrures  aux  elements  les  plus  electropositifs. 

A  quelle  famille  appartiennent  ces  derniers  ? 

©  Proprietes  des  elements  0  et  S 

1  •  a.  Rappeler  la  regie  de  Hund. 

b.  Donner  la  configuration  electronique  de  1  ’  atome  d  ’  oxy- 
gene  et  de  E  atome  de  soufre. 

c.  Positionner  ces  deux  elements  dans  la  classification 
periodique. 

d.  Comparer  leur  electronegativite. 

2  •  Comparer  qualitativement  les  rayons  atomiques  de 
l’oxygene  et  du  soufre. 

3  •  a.  Definir  la  charge  effective  Z*  d’un  noyau,  vue  par 
un  electron  de  valence. 

b.  Donner  l’expression  du  rayon  atomique  p  d’un  element 
en  fonction  du  nombre  quantique  principal  n,  de  Z*  et  du 
rayon  de  Bohr  ao- 

c.  En  rappelant  l’expression  de  l’energie  electrostatique 
de  deux  charges  en  interaction  (energie  coulombienne), 
montrer  que  1  ’  energie  electrostatique  E  d  ’  un  electron  peri- 
pherique  a  une  distance  p  du  noyau  est  proportionnelle  a 
(Z*)2. 


On  admet  ensuite  que  l’energie  totale  Em  de  l’electron 
(energie  orbitalaire)  est  alors  egale  a  £/2.  Donner  1’ex- 
pression  de  £tot,  en  fonction  de  n,  Z*  et  de  ao- 

d.  Calculer  les  charges  effectives  Z*  pour  l’oxygene  et  le 
soufre. 

e.  A  l’aide  de  c)  et  d),  evaluer  le  rapport  des  energies  de 
premiere  ionisation  des  deux  elements  ;  comparer  avec  les 
donnees  experimentales. 

Donnees  : 

On  rappelle  que  pour  un  electron  occupant  une  orbitale  ns 
ou  np  l’ecrantage  a  du  a  un  electron  d’une  couche  est : 

•  cr=l  si  n'<  n  -  1  ; 

•  a=  0,85  si  n’=  n  -  1  ; 

•  <7=  0,35  si  n’=  n. 

On  donne  les  grandeurs  approchees  utiles  pour  l’ensemble 
du  probleme  : 


masse 

molaire 

(g.mol-1) 

energie 

element 

numero 

atomique 

de  premiere 
ionisation 
(eV) 

O 

8 

16,0 

13,6 

s 

16 

32,0 

10,4 

©  "Excitation  thermique 
des  atomes  d'hydrogene 

On  considere  un  ensemble  de  N  atomes  d’hydrogene  a  la 
temperature  T.  Ils  sont  repartis  dans  les  differents  etats 
d’energie  En  =-  13,6/zt2  (eV).  Onpeut  admettre  que  cette 
repartition  est  regie  par  la  statistique  de  Boltzmann. 

Soit  Ep  et  Eq  ,  deux  niveaux  d’energie,  et  Np  et  Nq  ,  le 
nombre  d’atomes  se  trouvant  dans  ces  etats  : 

Nq  /  Np  =  exp((£p  -  Eq)  /  kg  ■  T) 

ou  T  est  la  temperature  absolue  et  Ag  la  constante  de 
Boltzmann. 

1  •  Calculer,  a  300  K,  le  rapport  N 2  /  N\  des  populations 
des  deux  premiers  niveaux  d’energie. 

2  •  Que  devient  ce  rapport  a  2  .  103  K  ? 

3  •  A  quelle  temperature  ce  rapport  serait-il  de  10^5  ? 

4  •  Est-il  envisageable  d’obtenir  des  atomes  d’hydrogene 
excites  en  elevant  la  temperature  ? 

Donnee  :  Constante  de  Boltzmann :  Ag  =  1,38 . 10~23  J.Kr1. 
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©  "Excitation  par  choc 

Les  niveaux  d’energie  quantifies  de  l’atome  d’hydrogene 
sont  donnes  par  la  relation  : 

En  =  -  13,6 /n2  (eV) 
n  etant  un  nombre  entier. 

1  •  Quelle  est  l’energie  d’ionisation  d’un  atome  d'hydro- 
gene  ? 

2  •  Quelle  est  l’energie  cinetique  minimale  d’un  electron 
capable  de  provoquer,  par  choc,  l’excitation  d’un  atome 
d’hydrogene  de  son  niveau  fondamental  (n  =  1)  a  son  pre¬ 
mier  niveau  excite  (n  =  2)  ?  Sous  quelle  tension  minimale 
cet  electron,  initialement  au  repos,  a-t-il  ete  accelere  ? 

3  •  L’atome  d’hydrogene  precedemment  excite  revient  a 
l’etat  fondamental  (n  =  1)  avec  emission  d’un  photon. 
Quelle  est  sa  longueur  d’onde  ? 

©  **Probabilite  de  presence 

1  •  Rappeler  la  definition  de  la  densite  radiale  de  proba¬ 
bilite  Dr(r). 

2  •  Montrerque,  sil’on  dispose  de  la  courbe  donnant 

la  probabilite  P(R\  ,  Rf)  de  trouver  l’electron  entre  deux 
spheres  concentriques,  centrees  sur  le  noyau,  de  rayon  res- 
pectif  R\  et  7Q  >  a  une  interpretation  graphique  simple. 

3  •  En  utilisant  l’expression  etablie  dans  le  cours  de  D,.(r) 
pour  l’O.A.  Is,  exprimer  P{R\  ,  R2)  par  une  integrale. 

4)  Calculer  numeriquement,  grace  a  une  calculatrice, 
P(R  1,  R2)  dans  les  deux  cas  suivants.  SOS 

a.  Ri=0,9flol  =  1.1  flo  ■ 

b. Ri  =  0,5flo;  /?2  =  1,5  a0. 

SOS  :  Pour  cette  resolution,  on  peut  : 

-  soit  utilise r  une  calculatrice  appropriee  ou  un  micro- 
ordinateur  ; 

-  soit  utilise r  le  fait  qu  une  integrale  du  type 

I  exp  ( - 1) .  t2  .  df  se  caicuie  en  integrant  deuxfois  par 

partie.  Cette  methode  ne pourra  etre  expioitee  qu’unefois 
vu  le  cours  de  Mathematiques  correspondant. 

©  ""Equation  de  Schrodinger 
a  une  dimension 


Modele  quantique  de  I'atome 


L’equation  de  Schrodinger  de  ce  systeme  est  donnee  par  : 

if  d2f  L  ^ 

8tc2  .  m  dx2 


1  •  Resoudre  cette  equation  differentielle  en  utilisant 
comme  conditions  aux  limites  : 

•F(- a/ 2)=  *?{+  a  12)  =  0 

Utiliser  le  fait  que,  £p(x)  etant  paire,  il  doit  en  etre  de  meme 
pour  la  densite  de  probabilite  de  presence  de  P,  et  done 
que  ¥/(x)  doit  etre  une  fonction  paire  ou  impaire 
de  x.  SOS 


2  •  Normer  les  fonctions  obtenues. 

3  •  Montrer  que  l’energie  totale  de  P,  E,  est  quantifiee. 
Etablir  le  diagramme  energetique  correspondant. 

4  •  A.N.  :  Calculer  les  energies  accessibles  a  P  dans  les 
deux  cas  suivants  : 

•  P  est  un  electron  (m  =  9,1  .  10~31  kg) ;  a  =  500  pm  ; 

•  P  est  une  molecule  de  diazote  (M( N)  =  14  g.mol-1)  ; 
a  =  1  pm. 


SOS  :  Les  solutions  generates  d’une  equation  du  type 
y”  +  a2  .y  =  0  sont  de  la  forme  : 

y  =  A  cos  (a.x)  +  B  sin  ( a.x ). 


©  ""’Spectre  continu 

Certaines  etoiles  presentent  des  spectres  continus  d’emis- 
sion  pour  I’atome  d’hydrogene.  Ce  phenomene  est  du  a  la 
capture,  par  des  ions  H+,  des  electrons  libres  qui  se  trou- 
vent  dans  ce  milieu. 

Les  electrons  sont  animes  d’une  vitesse  v  pouvant  avoir 
toutes  les  valeurs  possibles  a  partir  de  v  =  0,  v  restant  petite 
devant  c,  celerite  de  la  lumiere  dans  le  vide.  L’energie 
initiale  du  systeme  (ion  H+,  electron)  est  egale  a  E „  +  K , 
ou  K  represente  1’energie  cinetique  de  l’electron  avant  sa 
capture  et  E „  =  0,  l’energie  de  I’atome  d’hydrogene  ionise. 
Cette  capture  donne  un  atome  d’hydrogene  de  niveau 
d’energie  quantifie  En  et  s’accompagne  de  remission  d’un 
photon  de  frequence  v. 

1  •  Donner  l’expression  de  la  frequence  v  du  photon  emis 
en  fonction  de  la  vitesse  de  l’electron,  lorsque  celui-ci  est 
capture  sur  le  niveau  d’energie  caracterise  par  n  =  2. 

2  •  Cette  frequence  est-elle  quantifiee  ?  SOS 


On  considere  une  particule  P  de  masse  m,  se  deplagant  le 
long  de  l’axe  des  x.  Son  energie  potentielle  Ep(x)  est  nulle 
entre  x  =  -a/2  et  x  =  +  a  12  ;  elle  est  infinie  a  l’exterieur 
de  cet  intervalle. 


3  •  Quelles  sont  ses  valeurs  limites  ? 

SOS  :  Considerer  /’  eventuelle  quantification  des  energies 
mises  en  jeu. 
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Structure 
electronique 
des  molecules 


cnnsna 


•  Connaitre  le  principe  de 
construction  des  orbital es  mole- 
culaires  (O.M.)  par  combinai- 
son  lineaire  des  orbitales 
atomiques  (O.A.),  en  le  limitant 
a  l’interaction  entre  deux  O.A. 

•  Connaitre  la  notion  de  recou- 
vrement  de  deux  O.A. 

•  Savoir  utiliser  un  diagramme  des 
orbitales  moleculaires  pour  com¬ 
parer  les  proprietes  des  mole¬ 
cules  diatomiques  homonu- 
cleaires  de  la  2e  periode. 

•  Connaitre  les  notions  de  «  sque- 
lette  sigma  »  et  d’orbitales  p  et 
savoir  classer  les  energies  associees. 


INTRODUCTION^ 


Ze  modele  de  Lewis,  presente  au  chapitre  2, 
a permis  de  donner  une premiere  description  simple 
de  la  liaison  covalente.  La  methode  de  la  mesomerie  a 
permis  d’elargirle  domaine  d’application  de  ce  modele. 
Cependant,  ce  modele  n’a  pas  permis  d’expliquer  cer¬ 
tains  faits  experimentaux  comme  le  paramagnetisme 
des  molecules  de  dioxygene  et  de  dibore,  I’absorption 
dans  I’ultraviolet  et/ou  le  visible  des  molecules. . . 


•  Savoir  interpreter  les  spectres 
U.V.-visible  en  terme  de  transi¬ 
tion  entre  deux  niveaux  d’ener- 
gie. 


•  Niveaux  d’energie  associes  aux 
O.A.  s,  p...  ( cf.  chap.  1). 

•  Symetrie  et  representation  des 
orbitales  s  et  p  ( cf.  chap.  9). 

•  Approximation  monoelectronique 
ou  orbitalaire  pour  un  atome  poly- 
electronique  (cf.  chap.  9). 

•  Formule  de  Lewis  ( cf.  chap.  2). 


Aussi,  une  nouvelle  approche  quantique  de  la  liaison 
est  envisagee. 

La  description  des  niveaux  energetiques  electroniques 
des  molecules  et/ou  des  ions  polyelectroniques  consti- 
tue  la  generalisation  de  I’etude  des  niveaux  d’energie 
de  I’atome polyelectronique  effectueeau  chapitre  1  et 
au  chapitre  9. 

Ce  chapitre  presente  un  nouveau  modele  de  la  liaison 
covalente  qui  decrit  les  electrons  au  moyen  d’orbitales 
moleculaires  resultant  de  Combinaisons  Lineaires 
d’Orbitales  Atomiques :  la  methode  C.L.O.A. 


Structure  electronique  des  molecules 


D  Les  orbitales  moleculaires 

1.1  •  De  I'atome  a  la  molecule 

1.1.1.  Analyse  du  probleme 

La  description  des  niveaux  energetiques  electroniques  des  molecules  et/ou  des 
ions  polyelectroniques  passe  par  l’analyse  de  toutes  les  interactions  suscep- 
tibles  d’y  exister. 

Les  difficultes,  deja  rencontrees  pour  la  description  des  interactions  qui  lient 
les  n  electrons  et  Lunique  noyau  du  systeme  que  constitue  l’atome  isole,  vont, 
non  seulement  persister  ici,  mais  etre  amplifiees  par  le  fait  que  l’espece  consi- 
deree  comporte  parfois  un  nombre  IV a  tres  eleve  de  noyaux  atomiques.  Par 
exemple  : 

•  Na  =  2  seulement,  dans  la  molecule  de  dihydrogene  Lb  ; 

•  Na  =  37,  dans  l’ion  triethylenediaminenickel  (II)  [Ni(NH2CH2CH2NH2)3]2+. 

II  en  resulte  que  la  description  de  l’energie  potentielle  du  systeme,  uniquement 
fonction  des  interactions  electron-electron  E-E  et  electron-noyau  E-N  dans 
le  cas  d’un  atome  isole,  doit  en  outre  faire  intervenir,  dans  une  molecule,  des 
interactions  noyau-noyau  N-N.  Le  nombre  d’ interactions  croit  tres  rapidement. 
Deja,  pour  la  molecule  de  dihydrogene,  avec  deux  noyaux  et  deux  electrons, 
il  faut  considerer  six  interactions  :  1  E-E  ,  4  E-N  et  1  N-N. 

Le  traitement  complet  du  probleme  par  la  Mecanique  quantique,  deja  delicat 
pour  un  atome,  devient  quasiment  impossible,  voire  irrealiste,  pour  une  mole¬ 
cule,  le  nombre  de  parametres  a  considerer  augmentant  rapidement. 

II  faut  done  emettre  des  hypotheses  simplificatrices.  Dans  quelques  cas  simples, 
elles  permettent  d’etablir  rapidement  une  expression  approchee  de  la 
fonction  d'onde  y/  suffisante  pour  decrire  correctement  les  proprietes  de  la 
molecule. 


1.1.2.  Approximations 

La  fonction  d’onde  yr  dependant  des  coordonnees  Rt  des  p  noyaux  et  r,  des 
q  electrons  du  systeme,  tous  les  modeles  utilises  reposent  alors  sur  l’extension 
a  l’echelle  moleculaire  des  approximations  deja  utilisees  au  chapitre  9  pour 
decrire  la  fonction  d’onde  de  l’atome  isole. 


(*)  La  masse  des  noyaux  etant  beau- 
coup  plus  importante  que  celle  des  elec¬ 
trons,  les  noyaux  ont  des  mouvements 
beaucoup  plus  lents  que  les  electrons. 
Cette  approximation  est  valable  dans  le 

cas  des  molecules  isolees. 

V _ _ _ 


W  fKp>\troyC\vmA\ox\  de  Born-Oppenheimer 

L’ approximation  de  Born-Oppenheimer  assimile  chaque  noyau  a  une  charge 
positive  immobile*-' K  de  sorte  que  la  fonction  y/  est  independante  des  coor¬ 
donnees  des  noyaux.  Les  electrons  se  meuvent  dans  le  champ  cree  par  les  noyaux 
immobiles.  Le  referentiel  d’etude  est  lie  aux  noyaux. 

V  =  V^noyaux  (7?l,  7?2  ■  •  ■  7?;,  . . . ,  Rp)  .  ^electrons  ir  1*  r2  ■  ■  ■  rU  •  •  •  >  rq) 

=  A  .  Electrons  0  1 .  1 2  ■  ■  •  b,  •  •  •  >  rq) 


■  Approximation  de  Slater 

L’ approximation  de  Slater,  connue  egalement  sous  le  nom  d’ approximation 
orbitalaire ,  considere  la  fonction  d’onde  electronique  globale  yr  comme  un 
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produit  de  fonctions  monoelectroniques  (pj ,  dependant  chacune  des  coordon- 
nees  r,  d’un  electron  i  donne  : 

y/  =  A.  tpiin) .  tp2(r2) . . .  tp^n) . . .  <pq(rq) 

Les  fonctions  <p,  sont  appelees  orbitales  moleculaires  du  systeme.  Ce  sont 
des  fonctions  reelles. 


(*)  La  methode  C.L.O.A.,  constitue  la 
denomination  frangaise  d’une  theorie 
plus  connue  des  specialistes  sous  le  sigle 
L.C.A.O.,  issu  de  la  terminologie 
anglaise  :  Linear  Combination  of 
Atomic  Orbitals.  Cette  methode  a  ete 
etablie,  entre  autres,  par  Lennard  Jones 
en  1929.  Elle  a  ete  baptisee  L.C.A.O. 
par  Mulliken  en  1935. 
v _ > 


1.1.3.  Principe  de  la  methode  C.L.O.A. 

La  methode  C.L.O.A/*)  repose  sur  une  Combinaison  Lineaire  d’Orbitales 
Atomiques.  Elle  considere  chaque  fonction  d’onde  moleculaire  <p,  comme 
le  resultat  d’une  combinaison  lineaire  des  fonctions  monoelectroniques 
Xj  des  divers  atomes  de  la  molecule  : 

(Pi  =  'Zcij.Xj 

Les  coefficients  ctj  represented  la  contribution  respective  des  diverses 
orbitales  Xj  a  l’orbitale  moleculaire  <p,- .  Ce  sont  necessairement  des 
nombres  reels  positifs,  negatifs  ou  nuls. 

Cette  methode  est  basee  sur  le  fait  que,  lorsqu’un  electron  se  trouve  au  voisi- 
nage  d’un  des  atomes  de  la  molecule,  l’orbitale  moleculaire  qui  le  decrit  doit 
etre  presque  identique  a  l’orbitale  atomique  de  l’atome  considere. 
Conformement  aux  instructions  du  programme,  nous  limiterons  la  description 
du  principe  de  construction  des  orbitales  moleculaires  au  cas  de  l’interaction 
entre  deux  orbitales  atomiques. 


1.2  •  Interaction  entre  deux  O.A.  identiques 


Doc.  1  Interaction  entre  orbitales 
atomiques  identiques  X\  et  Xl  • 


Soit  l’interaction  entre  deux  orbitales  atomiques  identiques,  X\  et  Xl  > res_ 
pectivement  portees  par  deux  atomes  A1  et  A2  ,  de  merne  espece,  distants  de 
d\2  (doc.  1). 

Par  definition  (cf.  chap.  9),  ces  orbitales  atomiques  sont  des  fonctions  reelles, 
ayant  meme  representation  spatiale  et  meme  energie  (orbitales  Is  ou  2s  ou 
2 p...),  mais  elles  sont  centrees  en  deux  points  differents  de  l’espace. 

Nous  supposerons,  dans  toute  cette  partie,  que  le  systeme  est  constitue  par  un 
electron  unique  gravitant  autour  de  deux  noyaux  de  charge  +  Z.e  ,  localises 
enA1  et  A2  .  Ces  conditions,  qui  rappellent  celles  d’un  systeme  hydrogeno'ide, 
caracterisent  Lion  diatomique  A2)2Z~')+  .  L’exemple  le  plus  simple  est  celui  de 
l’ion  H2  •  Une  orbitale  moleculaire  ^/decrivant  l’electron  de  ce  systeme  s’ecrit 
alors  : 

(Pi  =  cn.X\  +  ca.Xi 

1.2.1.  Expression  des  orbitales  moleculaires  (O.M.) 

Comme  deja  indique  lors  de  l’etude  des  orbitales  de  l’atome  d’hydrogene,  la 
densite  de  probabilite  de  presence  £>,  d’un  electron  decrit  par  cette  orbitale  est 
donnee,  en  un  point  quelconque  de  l’espace,  par  le  carre  de  la  fonction  d’onde 
en  ce  point : 

Di  =  <P  7  =  (cn  •  2A  +  ^ 2  ■  Xl)2  =  c/l  •  X\  +  ca .  x\  +  2  c/l  •  cn  •  2d  •  2(2 


© 


Le  premier  de  ces  termes  ne  prend  une  valeur  importante  qu’au  voisinage  de 
l’atome  A1  .  II  en  va  de  meme  pour  le  second  en  direction  de  A2 . 

L’ integrate  P,  -  III  c^.j?.d3r  represente  alors  la  probabilite  de  trou- 

J  J  yespace  •>  •* 


ver 


cet  electron  pres  de  l’atome  j  (A1  ou  A2). 
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Le  troisieme  terme  ,  2  c,i .  c, 2-X1-X2  > ne  prend  une  valeur  notable  que  lorsque 
X i  et  X2  possedent  elles-memes  des  valeurs  non  negligeables  ;  ceci  ne  se  pro- 
duit  qu’au  voisinage  immediat  du  segment  internucleaire  A1  -A2  . 

De  part  la  symetrie  de  la  molecule  homonucleaire  Ai,  les  atomes  A1  et  A2 
jouent  des  roles  identiques.  II  en  resulte  que  l’electron  a  la  meme  probabilite 
de  se  retrouver  au  voisinage  de  chacun  d’eux.  D’ou  : 


fff  cfrx2l.d3T=  fff 

J  J  yes  pace  J  J  y  esi 


2  2 
Ca-Xi  • 


d3? 


Comme,  par  construction,  les  fonctions  atomiques  Xj  sont  normees 
(  =  1 ),  il  en  resulte  que  c;2  =  ce  qui  implique  deux  solutions : 

J  J  J  espace  ^ 


II 

ce  coefficient  sera  note  N+ 

ou 

C21  =  -  C22 

le  coefficient  C21  sera  note  N_ 

Les  coefficients  de  X\  et  %2  dmts  les  O.M.  sont  done  soit  egaux,  soil  opposes. 
Par  consequent,  il  n’y  a  que  deux  faijons  possibles  d’associer  deux  O.A.  pour 
obtenir  deux  O.M.  Plus  generalement  : 


Le  nombre  d’orbitales  moleculaires  decrivant  la  molecule  est  toujours 
egal  au  nombre  d’orbitales  atomiques  qui  interagissent. 


Les  deux  O.M.  sont  alors  de  la  forme  : 

<p+  =  N+.(x 1+X2) 

(p-  =  N_.(Xl~Xl) 

Chacune  d’elles  doit  respecter  la  condition  de  normation.  Ainsi,  pour  (p+  . 

1  =  //I  <^-d3r=  f|  |  ^■(X\+Xl))-^+-^X\+X2))  . d3r 

=  n\  x\  •  d3r+  |jC^.d3r+2  |j|  ^i.^.d3r) 


L’integrale  du  produit  de  deux  O.A.  Xi  et  Xl  est  appelee  integrate  de 
recouvrement ;  elle  est  notee  S  : 

S=l||  Xt-Xi-^r 

J  J  Jespace 

Lorsqu’elle  est  nulle,  les  O.A.  sont  dites  orthogonales. 

Lorsqu’elle  est  egale  a  1,  les  O.A.  sont  confondues  (meme  centre  :  A1 
confondu  avec  A2). 

Ainsi :  0  =s  S  <  1 

Il  en  resulte  que  :  1  =  N2+ .  ( 1  +  1  +  2  S) 

so“ :  N*  ’  Tflhw 

Un  calcul  analogue,  effectue  cette  fois  sur  q>_  ,  conduit  de  meme  a  : 

N  =  - - - 
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(*)  L’ approximation  qui  consiste  a  negli- 
ger  S  devant  l’unite  est  parfois  preco- 
nisee  pour  simplifier  l’ecriture  des 
expressions  de  (p+  et  de  (p_ ,  le  coeffi¬ 
cient  de  normation  des  fonctions  (p+  et 
(p_  etant  alors  egal,  dans  les  deux 

cas,  a  -=  .  Cette  approximation  est  net- 

tement  injustifiee  dans  le  cas  de  l’ion 
pour  lequel  S  =  0,586  lorsque 
^H-hCHi)  -  2.  a0.  L’effet  est  moins 

important  dans  les  autres  edifices. 

V _ _ _ _ _ 


A' 

— i— 


1  A 

H - 1- 


Doc.  2  /  est  le  milieu  du  segment 
internucleaire. 


(**)  L'O.M.  (p+  est  symetrique  par  rap¬ 
port  au  centre  I  du  segment  A^A2  :  Tin- 
dice  g  peut  lui  etre  attribue  :  (de 

l’allemand  gerade  :  pair). 

L’O.M.  <p_  est  antisymetrique  par  rap¬ 
port  a  ce  centre  I  :  elle  peut  etre  notee 
cpu  (pour  linger ade  :  impair). 

V _ _ _ / 


Les  deux  O.M.  de  la  molecule  homonucleaire  ont  alors  pour  expressions  ana- 
lytiques**) : 


<P+ 


y2(i+s) 


•  (Zi  +  Xi) 


<p~- 


■  (Z1-Z2) 


1.2.2.  Proprietes  des  O.M. 

■  Une  premiere  propriete  importante  des  deux  orbitales  moleculaires  (p+  et  (p_ 
tient  a  leur  symetrie.  La  permutation  des  noyaux  A1  et  A2  ,  dont  l’effet  est  d’in- 
verser  la  direction  de  l’axe  internucleaire,  aboutit,  en  effet,  a  des  expressions 
comparables  a  celles  obtenues  au  paragraphe  1.2.1.  (doc.  2). 

* =  7nmrte+;fl)= 

=  vnhw ->Z2-Zi)  =  -vnhw  -,z' -»)=  - v- 

Ainsi,  la  fonction  <p+ ,  qui  reste  inchangee  dans  l’operation,  est  une  fonc- 
tion  symetrique.  L’inversion  de  signe  de  la  fonction  tp_  indique,  en 
revanche,  que  celle-ci  est  antisymetrique1  A 


■  Une  autre  propriete  importante  de  ces  deux  orbitales  moleculaires  (p+  et  (p_ 
s’obtient  en  calculant  leur  integrate  de  recouvrement  I : 


(p+.  (p_.  d3r 


n/2(1+S) 


■(X1+X2) 


^fWzS) 


■iXl-X2 )  -d3r 


= (///  ^  • d3"  ///  *  •  “HU  dHH  ^  • ih) 

=  (l+5-5-l)  =  0 

2v  1  -  52 


Les  deux  O.M.  <p+  et  tp_  ne  se  recouvrent  pas  :  elles  sont  orthogonales. 
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B  Especes  diatomiques  homonudeaires 
de  la  premiere  periode 


Doc.  3  La  valeur  de  L  integrate  de 
recouvrement  S  resulte  essentiel- 
lement  de  l’integration  dans  les 
zones  oil  les  O.A.  1  sj  et  1 S2  ont 
simultanement  des  valeurs  assez 
importantes,  c’est-a-dire  se  recou¬ 
vrent  (zone  en  bleu  fonce). 


2.1  •  Orbitales  moleculaires  de  I'ion  diatomique 

Le  nombre  d’especes  diatomiques  homonudeaires  mettant  en  jeu  des  ele¬ 
ments  de  la  premiere  periode  est  necessairement  tres  limite  :  la  regie  du  duet 
implique  la  presence  d’au  plus  deux  electrons  autour  du  noyau  ;  c’est  le  cas 
pour  les  atomes  d’hydrogene  et  d’helium. 

A  titre  d’exemple  de  systeme  a  deux  noyaux  et  un  electron,  nous  allons  consi- 
derer  le  cas  de  Lion  diatomique  . 

2.1.1.  Representation  des  O.M. 

Le  systeme  est  alors  constitue  de  deux  protons  H1  et  H-  ,  places  respective- 
ment  aux  positions  A1  et  A2  (cf.  doc.  1),  et  d’un  electron.  Les  orbitales  ato- 
miques  X\  et  % 2  en  interaction  sont  les  orbitales  l.v  qui  decriraient  l’electron 
autour  de  H1  ou  de  H2  (doc.  3)  : 

X\  =Z(1^H1)=  1-U  et  Xl  =  J(1^H2)=  1^2 


3 


b)  AZ°u<p  | 


Doc.  4  Representation,  dans  un 
plan  contenant  l’axe  internucleaire 
Hi-H2  ,  des  orbitales  Is;  et  1^2 

(Is  =  A.  exp  — —  J)  et  des  orbitales 
V  a0  ) 

moleculaires  de  l’ion  diatomique  H2 : 

a)  <p+; 

b)  p_. 


Doc.5  Representation,  dans  un  plan 
contenant  l’axe  internucleaire 
H^-H2,  de  la  densite  de  probabilite 
de  presence  de  l’electron  de  l’ion 
diatomique  Hi)  lorsque  cet  electron 
est  decrit  par  l’orbitale  moleculaire 
<P+  ■'  D+  =  (pi 
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Les  orbitales  moleculaires  qui  caracterisent  l'ion  Ht,  s’ecrivent  done  : 


1 

^+_\/2(l  +  S) 


.  (lsj  +  ls2) 


1 

^-"720 =sj 


(1*1  -  ls2) 


Leur  representation  dans  un  plan  de  symetrie  contenant  l’axe  des  noyaux  est 
presentee  au  document  4.  Les  caracteres,  pair  de  (p+  et  impair  de  <p_  ,  sont  net- 
tement  apparents. 


2.1.2.  Densite  de  probabilite  de  presence 

La  densite  de  probabilite  de  presence  D  des  electrons,  au  sein  des  O.M.  tp+  et 
(p_  ,  decoule  des  expressions  analytiques  de  celles-ci.  En  un  point  quelconque 
de  l’espace,  elles  s’ecrivent : 


1-K 


s/2(l+S) 


,  (  l.Vj  +  l.v2) 


1 


2(1+5} 


.  ( 1  .v"j  +  l.s2  +  2.  Lvj.  ls2) 


D  = 


s/2(l-S) 


(1*1-  1*2)  = 


1 


2(1-5) 


.(1^+  i4-2.1ji.1j2) 


Hormis  le  coefficient  de  normation,  ces  deux  densites  de  probabilite  different 
par  un  aspect  important,  celui  du  signe  du  produit  lsi .  li2  : 

•  Etant  positif  pour  D+  ,  il  provoque  un  accroissement  de  la  densite  de  pro¬ 
babilite  de  presence  de  l’electron  dans  la  zone  internucleaire.  La  liaison  est 
alors  assuree  par  la  densite  electronique  internucleaire  elevee,  d’oii  le  nom 
d’ or  bitale  moleculaire  liante  donnee  a  l’orbitale  moleculaire  <p+  . 


•  A  L inverse,  une  diminution  de  la  densite  de  probabilite  de  presence  se  pro¬ 
duit  pour  l’orbitale  nucleaire  (p_  .  La  probabilite  de  trouver  l’electron  entre  les 
deux  noyaux  est  alors  tres  faible.  L’O.M.  tp~  est  done  definie  comme  orbitale 
moleculaire  antiliante. 


Avec  une  expression  analytique  de  la  forme  A  .  exp 


—  pour  une  orbitale 
a0 


Is  (cf.  chap.  9),  les  densites  electroniques  D+  et  D  font  toutes  deux  interve¬ 
ne  trois  termes  qui  decroissent  exponentiellement  en  fonction  des  distances  r\ 
de  l’electron  a  l’atome  H1  pour  le  premier,  r2  a  l’atome  H2  pour  le  deuxieme, 


de  la  somme  (rj  +  r2)  pour  le  troisieme,  avec  respectivement  Is?  =  A2 .  exp 
rl  +r2 


et  lsi .  ls2  =A2.exp 


2 n\ 

%) 


Si  la  symetrie  spherique  de  l'orbitale  Is  perdure  pour  les  deux  premiers  termes, 
il  n’est  est  plus  de  meme  pour  le  troisieme.  Celui-ci  presente  la  particularite 
de  rester  constant  tout  au  long  du  segment  internucleaire  H1-!!2,  la  somme 
/-|  +  r2  etant  alors  egale  a  la  distance  internucleaire  ^12  ■  U  en  resulte  un  maxi¬ 
mum  pour  la  densite  de  probabilite  D+  (doc.  5)  et  un  minimum  pour  la  densite 
D  (doc.  6,  page  suivante),  sur  ce  segment  internucleaire. 


2.1.3.  Surfaces  d'isodensite  electronique 

Le  probleme  de  la  representation  des  surfaces  d’isodensite  electronique  est 
complexe  car  celles-ci  dependent  fortement  de  la  nature  des  O.A.  qui  inter- 
agissent. 
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contenant  l’axe  internucleaire 
H^-H2,  de  la  densite  de  probabilite 
de  presence  de  l’electron  de  H+ 
lorsque  cet  electron  est  decrit  par 
l’O.M.  <p_:D_=  (f£ 


H1  H2 

©+  ©  —  - 
lsi  +  1^2  O.M.  as 

Doc.  7  Orbitale  moleculaire  liante 
as  de  l’ion  diatomique  H2  : 

a)  lignes  d’isodensite  electronique  ; 

b)  representation  schematique  ;  la 
couleur  indique  que  la  fonction  d’onde 
est  positive. 
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1^1  -  l.?2  O.M.  fj* 


Doc.  8  Orbitale  moleculaire  anti- 
liante  de  1’ion  diatomique  H  ,  : 

a)  lignes  d’isodensite  electronique. 

b)  representation  schematique  ;  la 
partie  positive  de  la  fonction  d’onde 
est  schematisee  par  une  surface  colo- 
ree,  la  partie  negative  restant  sur  fond 
blanc. 


2. 1.3.1.  Orbitale  liante  <7  de  I'ion  diatomique  H2 

Dans  l’orbitale  liante  <p+  ,  les  valeurs  des  fonctions  lsj  et  L?2  s’ajoutent  en  tout 
point,  puisqu’elles  sont  toutes  deux  de  signe  positif.  La  valeur  de  leur  somme 
est  done  obligatoirement  positive. 

Son  evaluation  est  relativement  simple  en  dehors  de  la  zone  internucleaire.  En 
effet,  en  un  point  proche  de  H1  et  loin  de  H2  ,  la  valeur  de  D2  est  negligeable 
devant  celle  de  lsy,  de  sorte  que  la  valeur  resultante  est  done  sensiblement  celle 
de  lij .  La  fonction  d’onde  tp+  sera  done  sensiblement  identique  a  l’O.A.  lij 
(a  l’inverse,  elle  ressemble  a  D2  en  un  point  proche  de  H2  et  loin  de  H1). 

Le  probleme  est  plus  complexe  entre  les  noyaux,  les  deux  valeurs  des  deux 
fonctions  etant  du  meme  ordre  :  leur  resultante  depend  alors  fortement,  comme 
le  montre  le  trace  des  surfaces  d’isodensite  electronique  au  document  7  a,  des 
positions  relatives  de  l’electron  et  des  noyaux. 

L’O.M.  liante  ainsi  schematisee  presente  une  symetrie  de  revolution  autour 
de  l’axe  internucleaire  H1  -  H2 ,  caractere  qui  la  fait  denommer  orbitale  sigma 
et  noter  a(doc.  7  b).  Afin  de  rappeler  la  nature  des  O.A.  qui  la  constituent,  elle 
porte  souvent  en  indice  le  symbole  orbitalaire  de  celles-ci. 

V orbitale  moleculaire  liante  <p+  de  l’ion  diatomique  H ,  est  l’orbitale  crs . 


2. 1.3. 2.  Orbitale  antiliante  a*  de  I'ion  diatomique  Hj 

A  1’ inverse,  la  fonction  <p_  se  caracterise  par  une  soustraction  des  valeurs  des 
fonctions  lsi  et  ls2-  Le  signe  de  l’O.M.  <p_  va  done  dependre  de  la  contribu¬ 
tion  relative  de  celles-ci  :  il  sera  done  positif  au  voisinage  de  l’atome  H1  et 
negatif  pres  de  l’atome  H2. 

Le  plan  mediateur  du  segment  H1-!-!2  constitue  une  surface  sur  laquelle  la  fonc¬ 
tion  (p_  est  nulle  ;  ce  plan  est  done  un  plan  nodal :  la  densite  de  probabilite  de 
presence  de  l’electron  y  est  nulle.  L’ existence  d’un  plan  nodal  perpendicu- 
laire  au  segment  internucleaire  est  caracteristique  des  O.M.  antiliantes. 
La  representation  des  surfaces  d’isodensite  electronique  correspondantes 
(doc.  8  a)  montre  que  l’O.M.  antiliante  possede,  elle  aussi,  une  symetrie  de 
revolution  passant  par  l’axe  internucleaire.  C’est  encore  une  orbitale  O. 
L’ existence  d’un  plan  nodal  est,  pour  sa  part,  symbolisee  par  un  asterisque  ; 
elle  est  alors  representee  par  a*  (doc.  8  b). 

L’ orbitale  moleculaire  antiliante  tp_  de  l’ion  diatomique  est  l’orbi¬ 
tale  <7* . 


2.1.4.  Energie  des  niveaux  Hants  et  antiliants 


2. 1.4.1.  Niveaux  d'energie  de  I'ion  diatomique  H2 

L’ energie  des  niveaux  E+  et  f©  correspondant  respectivement  aux  fonctions 
d’ondes  liante  (p+  =  as  et  antiliante  q>_=  o*,  resultant  de  la  combinaison  lineaire 
d’orbitales  atomiques,  peut  alors  etre  determinee. 


Des  calculs  de  mecanique  quantique,  qui  ne  figurent  pas  au  programme  de  pre¬ 
miere  annee,  conduisent  aux  expressions  suivantes  : 


eU  +  P\2 

1+5 


,  soit  Ea-E h  + 


P\2~s  -E K 

1+5 


p  _  £H~  P\2 

{ 7*  ~  \ 


Ea*  =  ftp 


P\2~s  -E  H 

1-5 
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Dans  ces  expressions  : 

•  £h  represente  l’energie  de  l’atome  d’hydrogene  dans  son  etat  fondamental ; 

•  fi\2  est  appelee  integrate  d’echange  des  electrons ;  c’est  une  grandeur  nega¬ 
tive  qui  traduit  l’importance  de  la  stabilisation  de  la  paire  electronique 

dans  la  direction  de  l’espace  consideree  ; 

•  S  est  L  integrate  de  recouvrement  des  deux  O.A. 


(*) 


Pl2  <  0 
0=£S<  1 


Alors  que  les  quantites  (1  +  S )  et  (1  -  S)  sont  positives,  la  difference 
( 0i2~S  .£h)  s’avere  toujours  negative^.  Les  variations  d’energie  engendrees 
par  les  combinaisons  liante  et  antiliante  des  deux  orbitales  1%  sont  alors  : 


tsEr 


-  Ea  Ey 


P)2~S  ■  EH 

1  +5 


<0 


A lEa*=Ea*-EK  =  -  >Q 


La  valeur  negative  de  A Ea  montre  que  Vorbitale  moleculaire  as  est 
stabilisee  par  rapport  aux  deux  O.A.  qui  la  composent.  En  revanche, 
la  valeur  positive  A Ea*  traduit  la  destabilisation  energetique  de 
Vorbitale  cr|  vis-a-vis  de  ces  O.A. 

L’orbitale  moleculaire  liante  <7S  decrit  done  l’etat  fondamental  de  l’ion 
diatomique  H2.  L’orbitale  moleculaire  antiliante  <7*  decrit  l’etat  excite 
de  l’ion  H;j. 


Les  expressions  memes  de  A Ea  etde  A Eg*  montrent  que  les  variations  d’ener¬ 
gie,  entre  O.A.  initiales  et  O.M.  auxquelles  elles  donnent  naissance,  sont  d’au- 
tant  plus  importantes  que  1’integrale  de  recouvrement,  S,  augmente.  Les  deux 
fractions,  qui  apparaissent  dans  ces  expressions,  ayant  meme  numerateur,  la 
plus  grande,  en  valeur  absolue,  est  done  celle  qui  a  le  plus  petit  denominateur  : 
la  destabilisation  de  l’O.M.  cr*  est  done  plus  importante  que  la  stabilisa¬ 
tion  de  l’O.M.  <TS . 


Doc.  9  Variation  de  1’integrale  de 
recouvrement  S  des  O.A.  X\  et  Xl 
en  fonction  de  la  distance  internu- 
cleaire  d\2  . 


Remarque 

La  valeur  S  =  0  est  la  seule  valeur  pour  laquelle  les  variations  A  Ea  et  A  Eg*  seraient 
symetriques.  Ce  resultat  n'a  done  aucune  realite  physique  puisqu’il  impliquerait  l'ab- 
sence  totale  de  recouvrement  des  O.A.,  rendant  done  impossible  la  construction  de 
la  moindre  O.M. 

$)Pour  s’ entrainer  :  ex.  2  ) 

2. 1.4. 2.  Niveaux  d'energie  relatifs  des  O.A.  et  des  O.M. 

Les  resultats  presentes  au  paragraphe  2. 1.4.1.  sont  generaux  :  la  constitution 
d’orbitales  moleculaires,  a  partir  d’une  paire  d’O.A.,  conduit  a  des  niveaux 
d’energie  orbitalaire  differents  de  ceux  des  O.A.  par  stabilisation  de  l’orbitale 
liante  et  destabilisation  de  l’orbitale  antiliante. 

D’une  maniere  generale,  les  niveaux  d’energie  des  O.M.  dependent  du  niveau 
initial  des  O.A.  au  travers  d’equations  qui  font  intervenir  1’integrale  de  recou¬ 
vrement  S  de  ces  dernieres.  S  decroit  logiquement,  en  fonction  de  la  distance 
internucleaire  d\ 2  ,  de  1,  cas  hypothetique  ou  les  O.A.  seraient  confondues, 
a  0,  situation  ou  les  O.A.  sont  infiniment  eloignees  l’une  de  l’autre  (doc.  9). 
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II  est  alors  possible  d’etablir  un  diagramme  de  correlation  energetique  qui  asso- 
cie  les  niveaux  d’energie  orbitalaire  de  l’edifice  diatomique  (ils  sont  places  au 
centre  du  schema)  aux  niveaux  d’energie  des  O.A.  des  atomes  (a  gauche  et  a 
droite).  Les  niveaux  des  O.M.  sont  conventionnellement  correles  aux  niveaux 
des  O.A.  qui  leur  ont  donne  naissance,  par  le  biais  de  traits  pointilles  (doc.  10). 


Doc.  10  Niveaux  energetiques  et  ► 
representation  schematique  des  O.M. 

( p+  et  (p_  constitutes  a  partir  des  O.A. 

X l  et  X2  : 

a)  recouvrement  fort ; 

b)  recouvrement  faible. 

Les  lignes  en  pointilles  rappellent  que 
les  niveaux  d’energie  des  O.M.  sont 
ceux  de  fonctions  obtenues  par  com- 
binaison  lineaire  des  O.A.  dont  sont 
representes  les  niveaux  d'energie. 


aV 


b) 


0-0  r 


A  q>- 


o 


Xi  \ 


/ 


o 


O — O ' — ' ?)+ 


0—0 


■\  <P- 


o 


Xi  \  y  x2 

OO" — 


o 


Conventionnellement,  une  O.M.  est  representee  a  partir  des  O.A.  qui  la 
constituent. 

La  couleur,  ou  l’absence  de  couleur,  renseigne  sur  le  signe  de  la  fonction. 

La  taille  de  l’O.A.  est  en  rapport  avec  la  valeur  du  coefficient  C,y  de  l’O.A.y 
dans  la  combinaison  lineaire  exprimant  l’O.M.  <p(. 


2.2  •  Edifices  diatomiques  homonucleaires 


(*)  Une  espece  est  paramagnetique  si 
elle  possede  au  moins  un  electron  celi- 
bataire  ;  elle  est  diamagnetique  si  elle 
n’en  possede  aucun. 

v  _ _ _  J 


2.2.1.  Configuration  electronique 

Envisageons  les  molecules  hL  et  He2  et/ou  les  ions  diatomiques  comparables 
a  Lion  H+2  ,  tels  H2  ,  He+2 ,  He22+  ,  . . . 

Les  conclusions  auxquelles  conduit  la  methode  C.L.O.A.  pour  l’ion  H^peu- 
vent  etre  directement  utilisees  ici,  puisque  les  seules  O.A.  disponibles  pour  ces 
systemes  sont  encore  des  orbitales  Is  .  II  y  aura  toujours  formation  potentielle 
d’une  O.M.  liante  de  type  as  et  de  son  homologue  antiliante  <r$  . 

La  configuration  electronique  d’un  edifice  polyatomique  dans  son  etat  fonda- 
mental  est  etablie  en  occupant,  avec  les  electrons  de  valence  de  l’edifice,  les 
O.M.  de  niveaux  d’energie  les  plus  bas  afin  d’obtenir  l’etat  energetique  le  plus 
stable.  Le  remplissage  des  O.M.  se  fait  en  respectant  le  principe  de  Pauli  et  la 
regie  de  Hund. 

La  configuration  electronique  moleculaire  qui  en  resulte  caracterise  l’espece 
diatomique  consideree  dans  son  etat  fondamental  et  permet  d’en  prevoir  cer- 
taines  proprietes  physiques  (magnetisme^),  stabilite)  ou  chimiques  (redox). 

Une  notion  importante  doit  etre  introduite  :  l’indice  de  liaison  I  aussi  appele 

ordre  de  liaison  : 


L’indice  de  liaison  se  definit  comme  la  demi-difference  entre  les  sommes 
^  N  et  ^  N*  du  nombre  d’electrons  peuplant  respectivement  les  niveaux 
Hants  et  antiliants  :  ,  . 

/  =  i.(X«-Xv*) 

La  valeur  de  l’indice  de  liaison  I  indique  le  nombre  de  liaisons  que 
possede  la  molecule. 
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E  A 


-  A E„ 


Eu  - 


H1  H}  H2 


<f. 


1*1  “4\  / - 1*2 

A Ea  f— ''  cts 


Doc.  11  Diagramme  energetique  des 
O.M.  de  l’ion  diatomique  H  J 


E  A  u1 


-  A  EW 


%  -  lii  -f-! 


-  A E' 


H2  H2 

— \°s  o — o 

)— f"  1*2 

4^  OO 


Doc.  12  Diagramme  energetique  des 
O.M.  de  la  molecule  ID. 


H-H 


Doc.  13  La  representation  de  Lewis 
de  la  molecule  de  dihydrogene  est  en 
accord  avec  sa  configuration  elec¬ 
tronique  en  <7j.  La  liaison  entre  les 
deux  atomes  est  une  liaison  a. 


2.2.2.  Analyse  des  proprietes  des  especes  H2,  H2/  He2 

2.2. 2.1.  Ion  diatomique  H2 

L’ion  Ht>ne  comporte  qu’un  seul  electron  qui  est  necessairement  non  apparie, 
d’oii  le  caractere  paramagnetique  de  l’espece.  L’electron  occupe  le  niveau 
d’energie  le  plus  bas  (doc.  11) ,  pour  donner  a  Lion  Eft  la  configuration  mole- 
culaire  :  (j\. 

D’ou  un  indice  de  liaison  de  : 

7(Hh2)=  \  x  (1-0)  =  0,5 

soit  l’equivalent  de  0,5  liaison  a .  11  est  difficile  de  donner  une  representation 
de  cette  demi-liaison.  La  distance  d’equilibre  H-H  vaut  ici  :  de=  106  pm. 

L’ existence  de  Lion  H^s’explique  par  un  bilan  energetique  favorable  par  rap¬ 
port  a  Lensemble  forme  par  un  atome  d’hydrogene  H  et  un  proton  H+. 

En  effet,  le  bilan  energetique  de  1’interaction  est  egal  a  AEa  (AEa  <  0).  La 
valeur  experimental  de  l’energie  qu’il  faut  fournir  pour  casser  la  liaison,  egale 
a  l’energie  de  liaison,  vaut  255  kJ . mol-1. 

2. 2. 2. 2.  Molecule  H2 

Chacun  des  deux  atomes  d’hydrogene  possede,  dans  son  etat  fondamental,  un 
electron  qui  occupe  l’O.A.  Djj  .  Les  deux  electrons  de  la  molecule  de  dihy¬ 
drogene  H2  vont  se  placer  par  ordre  d’energie  croissant  dans  les  O.M.  (doc.  12) : 
ils  occupent  done  le  niveau  liant  <JS ,  pour  aboutir  a  la  configuration  cr2  dans 
laquelle  ils  sont  apparies,  propriete  que  confirme  le  caractere  diamagnetique 
de  la  molecule  de  dihydrogene. 

Le  niveau  as  etant  plus  bas  que  les  niveaux  lsyi  individuels,  le  bilan  energe¬ 
tique  de  1’interaction  est  egal  a  2  AE 'a;  la  molecule  est  done  plus  stable  que  le 
systeme  initial  que  constituaient  les  deux  atomes  d’hydrogene  isoles.  L’energie 
de  liaison  covalente  Djjh  vaut  alors  431  kJ.mol-1  ;  e’est  une  valeur  elevee 
qui  explique  la  stabilite  importante  de  la  molecule. 

La  longueur  de  la  liaison,  grandeur  qui  mesure  la  distance  internucleaire 
d’equilibre  H1  -H2  ,  est  de  =  74  pm  .  Elle  est,  par  definition,  egale  au  double 
du  rayon  covalent  de  l’element.  Elle  est  plus  courte  que  la  longueur  de  la  liai¬ 
son  dans  H^,  ce  qui  est  en  accord  avec  l’ordre  inverse  des  valeurs  absolues  des 
bilans  energetiques  des  interactions  dans  H2  et  H2  (2|zl£^|  >  |zL£’cr|)  et  des  ener¬ 
gies  de  liaison  correspondantes  (D(H2)  >  D(H+2)). 

L’ indice  de  liaison  vaut : 

/(H2)=  I  x  (2  -  0)  =  1 

il  y  a  formation  d’une  liaison  simple  entre  les  deux  atomes.  Celle-ci  est  de 
type  <7 ,  puisque  les  deux  electrons  sont  decrits  par  une  O.M.  as  (doc.  13). 

2. 2. 2. 3.  Molecule  He2 

Avec  deux  electrons  par  atome,  la  molecule  He2  aurait  quatre  electrons.  Le 
remplissage  des  niveaux  d’energie  des  O.M.  conduit  ala  configuration  cr2cr|2  . 

L’ indice  de  liaison  vaut  alors  :  /  (He2)  =  ^  x  (2  -  2)  =  0 

Le  bilan  energetique  de  l’interaction  est  alors  egal  a  2  AEa+  2  AEg*.  II  est  posi- 
tif  puisque  :  AEa<  0  <  AE&*  et  \AEa\  <  La  molecule  He2  serait  moins 

stable  que  Lensemble  forme  par  les  deux  atomes  d’helium.  La  methode  C.L.O.A. 
confirme  done  bien  Linexistence  de  la  molecule  He2,  justifiant  le  fait  que  l’he- 
lium  est  un  corps  monoatomique. 

En  revanche,  les  especes  ionisees  He2+  (n  =  l,2ou3)  sont  plausibles,  puis- 
qu’elles  conduisent  a  des  valeurs  non  nulles  pour  l’indice  de  liaison. 
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APPLICATION  1 


Proprietes  de  I'ion  H2 


1)  Etablir  la  configuration  de  I’ion  YE2et  determiner 
son  indice  de  liaison. 

2)  Etablir  ie  biian  energetique  des  interactions  pour 
ies  especes  diatomiques  H2  et  Hr  Commenter. 

3)  L’ ion  Hi  a-t-ii  un  caractere  oxydant  ou  reducteur  ? 


1)  L’ion  H ^dispose  de  trois  electrons  (un  par  atome 
de  H  auxquels  se  rajoute  celui  de  la  charge  negative) 
qui  vont  occuperlesniveauxdesO.M.  crset  crf.D’ou 
la  configuration  erf  cf 1 . 


4- 


L’indice  de  liaison  qui  le  caracterise, 
/  ( H  2 )  =  i  x  (2  - 1 )  =  0,5  ,  est  identique  a  celui  trouve 


pour  Hi.  Etant  inferieur  a  1’indice  de  liaison  de 


H2,  il  confere  done  a  I’ion  H2  une  stabilite  moindre 
que  celle  de  H2  . 


2)  Le  biian  energetique  des  interactions  pour  Lion  Hi 
est  egal  a  2  kEa+  AEa*.  Dans  le  cas  de  la  molecule 
de  dihydrogene,  ce  biian  est  egal  a  2  AEa. 

2  A Ea<  2  kEa+  AE(p:  puisqu’un  niveau  antiliant  est 
destabilise  davantage  que  le  niveau  liant  correspon- 
dant  n’est  stabilise.  Le  biian  energetique  des  inter¬ 
actions  est  done  plus  favorable  dans  le  cas  de  la 
molecule  de  dihydrogene  que  dans  le  cas  de  l’ion  H2. 

Ceci  s’explique  par  le  fait  que  l’electron  du  niveau 
erf1  est  moins  stable  que  dans  l’atome  d’hydrogene, 
de  sorte  qu’il  aura  tendance  a  partir  spontanement  : 
H2  sera  done  une  entite  tres  instable. 


3)  Le  processus  d’equation  :  H2  — r  H2  +  e~  est 
favorise  puisque  la  molecule  de  dihydrogene  est  plus 
stable  que  Lion  H2.  L’ion  H2  a  done  un  caractere 

reducteur. 


$)Pour  s’ entrainer  :  ex.  3  ) 


2.2.3.  Energie  d'un  edifice  diatomique  homonudeaire 

Dans  le  cas  de  Lion  Hj  dans  son  etat  fondamental.  l’energie  globale  Eg  de  l’edi- 
fice  (somme  de  l’energie  de  repulsion  internucleaire  et  de  l’energie  electro¬ 
nique)  peut  etre  determinee  par  le  calcul  (resolution  de  l’equation  de  Schrddinger) 
pour  differentes  valeurs  de  la  distance  internucleaire  d\2.  Le  document  14  pre¬ 
sente  les  resultats  obtenus. 

Cette  energie  tend  vers  la  valeur  -  13,6  eV  lorsque  la  distance  d\2  tend  vers 
l’infini  (la  dissociation  conduit  a  un  atome  d’hydrogene  et  un  proton),  ce  qui 
correspond  a  l’energie  E\s  de  l’atome  d’hydrogene  dans  son  etat  fondamental 
(l’origine  des  energies  correspond  a  Lelectron  et  aux  deux  noyaux  infiniment 
eloignes  les  uns  des  autres). 

Cette  courbe  presente  un  minimum  pour  d\2  =  106  pm  =  2  aq-  L’energie  cor- 
respondante  m j n  est  egale  a  -16,4  eV.  Nous  pouvons  en  deduire  l’energie  de 
dissociation  :  L^is  =  £is-£gmin  =  2,8  eV  =  2,7 . 102kJ.  mol-1,  valeur  en  accord 
avec  la  valeur  experimentale.  La  distance  entre  les  deux  noyaux  d’hydrogene 
correspondant  a  ce  minimum  est  la  distance  d’equilibre,  ou  longueur  de  liai¬ 
son,  de  de  l’edifice  diatomique. 

L’energie  electronique  Ea  peut  egalement  etre  determinee  pour  toutes  les  valeurs 
de  la  distance  d\ 2.  Elle  decroit  de  maniere  monotone  quand  d \ 2  decroit.  Quand 
d\2  =  0  (situation  correspondant  aux  deux  noyaux  confondus,  e’est-a-dire  a  un 
noyau  d’helium,  et  a  une  integrale  de  recouvrement  S  =  1),  l’energie 
electronique  est  egale  a  -  54,4  eV,  ce  qui  correspond  a  l’energie  de  l’ion  He+ 
dans  son  etat  fondamental. 
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L’existence  du  minimum  de  l’energie  globale  de  P  edifice  n’est  done  pas 
due  a  un  minimum  de  Penergie  electronique,  mais  a  un  compromis  entre 
la  repulsion  entre  les  deux  noyaux  et  la  stabilisation  electronique. 

Des  resultats  analogues  sont  obtenus  pour  la  molecule  de  dihydrogene. 


de  l’ion  H2+  dans  son  etat  fondamental  en  fonction  de  d  12M)  (di2  etant  la 
distance  qui  separe  les  deux  noyaux  d’ hydrogene  et  oq  etant  le  rayon  de 
Bohr). 


j)  Especes  de  la  deuxieme  periode 

Les  elements  de  la  deuxieme  periode  disposent  des  orbitales  de  valence  2s  et 
2 p  (2 px  ,  2 py  et  2 p-).  L’axe  internucleaire  A1 -A2  est  pris  comme  axe  Oz  ,  son 
sens  positif  etant  oriente  de  A1  vers  A2  .  Les  autres  axes  du  repere  cartesien  lie 
au  referentiel  des  noyaux  s’en  deduisent. 

3.1  •  Regies  de  construction  des  diagrammes 
d'orbitales  moleculaires 

Cinq  regies  sont  necessaires  lors  de  l’etablissement,  a  partir  des  O.A.  de 
valence,  des  diagrammes  d’orbitales  moleculaires  etudies  dans  ce  chapitre  : 

Regie  1 :  Les  O.A.  qui  interagissent  doivent  conduire  a  un  recouvrement 
maximum  ;  cela  implique  qu’elles  doivent  avoir  la  meme  symetrie  par 
rapport  aux  elements  de  symetrie  de  la  molecule. 

Regie  2  :  Les  O.A.  qui  interagissent  doivent  avoir  des  energies  compa¬ 
rables. 

Regie  3  :  Le  nombre  d’O.M.  forme  est  toujours  egal  au  nombre  d’O.A. 
qui  interagissent. 

Regie  4  :  La  destabilisation  d’une  O.M.  antiliante  est  superieure  a  la  sta¬ 
bilisation  de  l’O.M.  liante  associee. 

Regie  5  :  La  position  relative  des  O.M.  depend  des  energies  des  O.A.  de 
depart. 
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La  regie  1  est  fondamentale  :  elle  implique  que  les  O.A.  qui  se  combinent  doi- 
vent  avoir  meme  symetrie  par  rapport  a  l’axe  de  la  molecule. 

Les  regies  3  et  4  resultent  du  traitement  mathematique  du  systeme  :  conditions 
de  normation  des  fonctions  d’onde  pour  la  premiere,  extension  des  conse¬ 
quences  des  expression  AEaet  AEp*  pour  la  deuxieme. 

La  regie  5  permettra  de  relativiser  la  position  des  niveaux  Hants,  d’une  part, 
des  niveaux  antiliants,  d’autre  part,  les  uns  par  rapport  aux  autres.  Cette  regie 
est  parfois  appelee  regie  de  non  croisement ;  ce  concept  sera  illustre  au  para- 
graphe  3.3.1. 


3.2  •  Interactions  entre  O.A. 


Doc.15  Sa  =  -S/, :  la  combinaison 
de  deux  orbitales  orthogonales 
conduit  a  un  recouvrement  nul 
S  =  Z(Sa  +  Sh )  =  0.  On  dit  qu’elles  ne 
se  recouvrent  pas. 


L’ existence  des  orbitales  2 p  conduit  a  envisager  d’autres  interactions  lors  de 
la  recherche  des  O.M.  possibles  entre  les  deux  atomes.  En  plus  des  interactions 
2s—  2  s ,  il  faudra  en  effet  considerer  les  interactions  2p-2p  et  2s-2p. 


3.2.1.  Interactions  2s-2s 


Les  orbitales  ns  ayant  la  symetrie  spherique,  leurs  combinaisons  ont  la  syme¬ 
trie  de  revolution  autour  de  l’axe  internucleaire  :  les  deux  O.A.  2s  \  et  2s2  condui- 
sent  done  a  la  formation  de  deux  O.M.  de  type  a ,  une  O.M.  liante  as  et  une 
O.M.  antiliante  : 


1 

V2C1  +  S) 


.  (2s  i  +  2s2) 


© 


Doc.  16  Lignes  d’isodensite  elec¬ 
tronique  pour  l’O.M.  <7;. 


Doc.  17  Interactions  2p  - 2p  condui- 
sant,  pour  les  molecules  A2  a  la  for¬ 
mation  d’O.M.  de  type  : 

a)  liant  cr.  ; 

b)  antiliant  (ft . 

Les  signes  de  la  fonction  liante  sont 
choisis  pour  conduire  a  un  renforce- 
ment  de  la  valeur  de  la  fonction  d’onde 
entre  les  noyaux  :  pour  les  orbitales 
liantes,  la  densite  de  probabilite  est 
maximale  dans  le  plan  mediateur  du 
segment  A1 -A2 . 


a 


*  _ 

s  — 


1 

/2TT-S) 


3.2.2.  Interactions  2p-2p 


.(2sx-2s2) 


A  l’inverse  des  orbitales  ns  ,  les  orbitales  np  presentent  une  direction  privile- 
giee  (Ox  pour  px  ,  par  exemple)  :  il  faut  done  etudier  les  differents  recouvre- 
ments  possibles. 

Une  interaction,  telle  que  celle  qui  associe  les  orbitales  2 px  de  A1  et  2 pz  de  A2 
(doc.  15),  et  qui  peut  s’exprimer  par  l’ecriture  simplificatrice  2 pX{  +  2 pz  ,  met 
en  jeu  des  O.A.  orthogonales  :  S  =  jjjespace  2pXl  ■  2pZl  d3r=  l.(Sa  +  S/,)  =  0  . 
Deux  cas  sont  alors  possibles  en  respectant  toujours  la  convention  de  signe 
rappelee  dans  le  paragraphe  2. 1.4.2. 


■  Orbitales  axiales 

Les  orbitales  2 p.  (2 pZl  pour  A1, 2 pl2  pour  A2)  sont  portees  par  l’axe  de  la  mole¬ 
cule.  Par  recouvrement,  elles  donnent  des  orbitales  moleculaires  presentant 
une  symetrie  de  revolution  axiale,  done  de  type  a,  liante  pour  la  combinaison 
2 p-t  -  2 p-2  (doc.  16  et  doc.  17  a),  antiliante  pour  la  combinaison  2 pZi  +  2 p-2 
(doc.  16b).  Le  recouvrement  de  ces  orbitales  est  dit  axial. 


Z 

b) 


► 


2 Pz,  +  2Pz2 


O.  M.  CT. 


-  Oo  c<l> 

O.  M.  <7* 
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■  Orbitales  orthogonales  a  l’axe  internucleaire 

Les  orbitales  2 px  ,  respectivement  2 py. ,  orthogonales  a  l’axe  de  la  liaison,  condui- 
sent  a  des  orbitales  moleculaires  antisymetriques  par  rapport  a  un  plan  nodal 
contenant  le  segment  internucleaire.  Ces  O.M.  sont  appelees  orbitales  n. 
Les  fonctions  somme  (2 pXi  +  2 pXl  ou  2 py  +  2 pyi)  provoquent  un  accroissement 
de  la  densite  de  probabilite  de  presence  de  l’electron  dans  le  domaine  internu¬ 
cleaire  mais  ici  pas  sur  le  segment  A 'A2 ;  c’est  une  propriete  caracteristique  d’une 
fonction  liante  :  celle-ci  est,  selon  les  cas,  une  O.M.  nx  ou  ny  (doc.  18  a  et  19). 


Doc.  18  Interactions  2p-2pcondui-  ► 
sant,  pour  les  molecules  Ai  a  la  for¬ 
mation  d’O.M.  de  type  : 

a)  liant  nx  ou  ny  ; 

b)  antiliant  JC*X  ou  TC%  . 

Les  signes  de  la  fonction  liante  sont 
choisis  pour  conduire  a  un  renforce- 
ment  de  1’ amplitude  de  la  fonction 
d’onde  entre  les  noyaux  :  pour  les 
orbitales  liantes,  la  densite  de  proba¬ 
bilite  est  maximale  dans  le  plan 
mediateur  du  segment  A1 -A2  . 


a) 


b) 


Doc.19  Lignes  d’isodentite  elec¬ 
tronique  pour  une  O.M.  nx  ou  ny. 


A  l’inverse  ,  les  fonctions  difference  (2px  -  2pX2  ou  2 pv  -  2py2)  provoquent 
une  annulation  de  cette  densite  de  probabilite  de  presence  dans  le  plan  media¬ 
teur  du  segment  internucleaire  ;  elles  menent  done  a  une  O.M.  n*x  ou  rtt 
(doc.  18  b). 

Le  recouvrement  de  ces  orbitales  est  dit  lateral. 

En  conclusion,  les  6  O.A.  de  type  2 p,  conduisent  a  6  O.M.  ,  3  liantes  et  3  anti- 
liantes,  conformement  a  ce  que  prevoyait  la  regie  3  (cf.  §  3.1.).  Leurs  expres¬ 
sions  analytiques  sont  analogues  a  celles  des  O.M.  issues  d’interactions  2s -2s  : 


<7,  = 


(J  -  : 


1 

v/2  ( 1  +  5") 
1 

v/2(T-  S') 


■  •  (2 Pzx  ~  2 pZ2) 

■  (2 pZl  +  2 p-2) 


*‘’7mm(2p“+2p»)  “ 
Tfrhn  {2p’<-2l’»)  el 


m'i s’)  ,2p>'*2i’k> 

*?=  7Tthmap»~lp^ 


3.2.3.  Interactions  2s-2p 

Lorsque  les  niveaux  energetiques  des  O.A.  2s  et  2 p  sont  suffisamment  proches 
pour  que  la  regie  2  soit  satisfaite,  les  orbitales  2s  et  2 p;,  de  meme  symetrie  de 
revolution  par  rapport  a  l’axe  A1  -  A2  ,  peuvent  interagir  (doc.  20) ;  il  se  forme 
alors  une  combinaison  as-  liante  (doc.  21a,  page  suivante)  et  une  combinaison 
<7%  antiliante  (doc.  21  b). 

Doc.  20  a)  Les  orbitales  atomiques  2s  et  2 px,  respectivement  2 py,  ne  se 
recouvrent  pas  et  ne  peuvent  done  pas  interagir. 

b)  Les  orbitales  atomiques  2s  et  2 pz  se  recouvrent  et  peuvent  interagir. 
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Doc.  21  Interactions  2s-2p-condui- 
sant  pour  les  molecules  A 2  a  la  for¬ 
mation  d’O.M.  de  type  : 

a)  liant  asz ; 

b)  antiliant  a*,, . 


►  a)  A1 


2s1  +  2pZi 


O.  M.  osz 


O.  M.  <r*z 


$)Pour  s’entrainer  :  ex.  4 


Doc.  22  Diagramme  simple  des  orbi- 
tales  moleculaires  des  molecules  A2  : 

a)  cas  general.  Les  O.M.  sont  repre¬ 
sentees  par  la  schematisation  de  la 
combinaison  lineaire  des  O.A.  qui  les 
constituent ; 

b)  application  a  la  molecule  O2  .  ▼ 


3.3  •  Construction  des  diagrammes  d'O.M. 

3.3.1.  Diagramme  simple  (ou  non  correle) 

Cette  situation  correspond  au  cas  simple  ou  les  interactions  2s-2pz  ,  decrites 
au paragraphe  3.2.3.,  s’averent  negligeables. 

Les  O.M.  cr-et  les  O.M.  7TYe t  ny  proviennent  toutes  trois  de  combinaisons  d’O.A. 
degenerees,  c’est-a-dire  de  meme  energie.  II  s’avere  necessaire  de  les  classer. 

■  Les  orbitales  nx  et  ny,  issues  des  orbitales px  et py ,  possedent  les  memes  pro- 
prietes  de  symetrie  que  celles-ci  :  elles  se  deduisent  l’une  de  1’ autre  par  rota¬ 
tion  de  7r/ 2  autour  de  l’axe  Oi.  Elies  correspondent  alors  a  la  meme  energie  et 
sont  dites  degenerees.  II  en  est  de  meme  pour  7rij  et  n%. 

■  Le  recouvrement  des  O.A.  est  d’autant  plus  important  que  l’axe  des  orbi¬ 
tales  coincide  avec  celui  de  la  liaison.  Ce  qui  est  vrai  pour  l’interaction  de 
type  cr,  mais  pas  pour  celle  de  type  n\  l’O.M.  C7Z  est  alors  plus  stable  que  ses 
homologues  1tx  et  7TV .  Ce  resultat  est  inverse  pour  les  O.M.  antiliantes  cor- 
respondantes,  les  O.M.  7 r*  et  ny  ont  une  energie  inferieure  a  celle  de  l’O.M. <7*. 
En  vertu  de  la  regie  5  de  non-croisement  des  niveaux,  le  niveau  as ,  constitue 
a  partir  des  O.A.  2s  ,  plus  stables  que  les  O.A.  2 p:,  sera  situe  plus  bas  en  ener¬ 
gie  que  son  homologue  <7-  forme  a  partir  de  celles-la.  II  en  sera  de  meme  pour 
le  niveau  cr|  par  rapport  au  niveau  <7%  (doc.  22  a). 

Le  diagramme  d’energie  correspondant  aux  8  O.M.,  chaque  O.M.  etant  obte- 
nue  par  combinaison  lineaire  de  2  O.A.  prise  l’une  sur  un  atome,  l’autre  sur 
l’autre  atome,  constitue  le  diagramme  simple  (ou  diagramme  non  correle)  des 
O.M.  de  la  molecule  A 2  . 
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APPLICATION  2 


Etat  fondamental  de  la  molecule  de  dioxygene 


La  molecule  de  dioxygene  O2  est  paramagnetique. 

1)  Etablir  la  configuration  electronique  de  ce  corps 
dans  son  etat  fondamental. 

2)  Comparer  son  magnetisme  a  ceux  que  prevoient 
ies  modeles  de  Lewis  et  C.L.O.A. 

1)  La  configuration  electronique  de  Latome  d’oxy- 
gene  ([He]  2s-  2 p4)  conduit  a  un  nombre  total  d’elec- 
trons  de  valence  Ne  =  2x6=12. 


n%  a  raison  de  un  par  O.M.  (regie  de  multiplicite  de 
spin  maximale  de  Hund). 

La  configuration  electronique  moleculaire  s’ecrit 
done  : 

c\oi1d\  K2xn2Ttf^j^ 

2)  Le  modele  de  Lewis,  qui  respecte  pour  chaque 
atome  la  regie  de  l’octet,  aboutit  a  la  representation 
symbolique  0^=  O^en  associant  les  12  electrons  en 
6  doublets.  II  attribuerait  alors  au  dioxygene  un  carac- 
tere  diamagnetique  contredit  par  L  experience. 


Les  electrons  remplissent  les  niveaux  par  ordre  crois¬ 
sant  du  diagramme  O.M.  (doc.  22  b)  en  respectant  le 
principe  de  Pauli :  soit  deux  en  as ,  erf ,  nx  et  ny  ;  les 
deux  derniers  occupent  les  niveaux  degeneres :  Jt*x  et 


Le  modele  C.L.O.A.  montre  en  revanche  que  le  dioxy¬ 
gene  possede  deux  electrons  non  apparies,  en  accord 
avec  le  comportement  paramagnetique  de  la  mole¬ 
cule  O2  . 


Ek 


a) 


b) 


(T* 

}A£,4>A£,1 

*A/.; 

AT-* 

----..ME  2  * 

usz 

US 

.\/. ;  <  A/-. 2 

Doc.  23  Position  relative  des  niveaux 
cret  <7*  : 

a)  sans  correlation ; 

b)  avec  correlations  2 s-2p~. 


A' 


Ai 


$)Pour  s’ entrainer  :  ex.  5  ) 

3.3.2.  Diagramme  correle 

En  fait,  lorsque  les  energies  des  O.A.  de  type  .v  et  p  sont  voisines,  l’interaction 
2s  -2p. ,  decrite  au paragraphe  3.2.3.,  vient  perturber  la  construction  des  O.M. 
La  regie  1  est  alors  satisfaite,  une  combinaison  lineaire  des  O.A.  2s  et  2 p-  des 
deux  atomes  intervient.  Associant  4  O.  A.,  elle  provoque  la  formation  de  4  O.M. 
(regie  3),  2  liantes  et  2  antiliantes.  L’expression  analytique  de  celles-ci  fait 
intervenir  chacune  des  4  O.A.  de  depart. 

Le  diagramme  du  document  22  est  alors  modifie  par  suite  d’un  changement  de 
position  des  niveaux  cret  cr*  (doc.  23).  Chacun  d’entre  eux  subit  une  variation 
A Ej  telle  que  l’energie  globale  des  niveaux  orbitaux  reste  inchangee. 

II  en  resulte  que  les  niveaux  inferieurs  du  diagramme,  crs  et  crj ,  energetiquement 
les  plus  stables,  vont  etre  stabilises  encore  davantage  ;  pour  rendre  compte  de 
P interaction,  ils  seront  notes  asz  et  cjz.  En  revanche,  les  niveaux  les  plus  ele- 
ves  du  diagramme,  deja  les  moins  stables,  O-  et  ert ,  sont  destabilises  davantage 

encore  ;  pour  rendre  compte  de  l’in- 
A2  teraction,  ils  seront  notes  aIS  et  O'f. 


Ce  phenomene  provoque  l’inversion 
des  niveaux  intermediaires  au  sein  du 
diagramme  d’energie  reel,  connu  sous 
le  nom  de  diagramme  correle  des 
molecules  :  le  niveau  azs  passe 
au-dessus  des  niveaux  nx  et  ny  (doc. 
24). 

Le  diagramme  obtenu  est  appele  dia¬ 
gramme  correle. 

Doc.  24  Diagramme d’orbitalesmole- 
◄  culaires  correle  des  molecules  Ai . 
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APPLICATION  3 


Configuration  electronique  de  la  molecule  de  dibore 


Montrer  que  le  paramagnetisme  de  la  molecule  de 
dibore  B2  impose  1’ existence  de  correlations  2s-2p. 

Le  bore  ([He]  2 s  2 p  )  ayant  3  electrons  de  valence, 
il  faut  placer  6  electrons  dans  le  diagramme  O.M.  de 
la  molecule  . 

L’ utilisation  d’un  diagramme  a)  51  p 

d’O.M.  simple  ( doc .  25  a) 

conduit  a  la  configuration  /'&. 

jr*  /  ' , - 

electronique  moleculaire  x// 


En  revanche,  le  remplissage  des  niveaux  d’un  dia¬ 
gramme  O.M.  correle  (doc.  25  b)  conduit  a  la  confi¬ 
guration  electronique  moleculaire  cr2  of  2  k\  k\- 
Cette  situation  est  done  compatible  avec  l’existence 
d’un  etat  paramagnetique. 


b)  Bl 


P>2 


a\  of 2  o2  ,  pour  laquelle  tous 
les  electrons  sont  apparies, 
situation  caracteristique  d’un 
etat  diamagnetique. 

Ce  schema  qui  aboutit  a  des 
conclusions  contraires  a  l’ex- 
perience  est  done  a  rejeter. 


M5- 

2p2 


71  X  \  /  71  y 

o "z 


/ 

2pi  v;-;, 

';\7T 


2P2 


4  f/w 

r  I  I  7TV  '  V 


2s 


4i;: 


H2s2 


2  s 


4i<  \°*»/ 

""W"" 


Doc.  25  Diagramme  d’orbitales  moleculaires  de  la  molecule  B2  : 
a)  non  correle  ;  b)  correle. 


Q^Pour  s’entrainer :  exTIP) 


© 


Doc.  26  Evolution  des  niveaux 
d’energie  2s  et  2 p  des  elements  de  la 
deuxieme  periode. 


3.3.3.  Comparaison  des  molecules  A2 

■  Caractere  correle  ou  non  du  diagramme  d’O.M. 

La  difference  d’energie  entre  les  O.A.  .v  et  p  augmente  regulierement  au  cours 
de  la  deuxieme  periode  en  passant  de  1,8  eV  pour  le  lithium  a  26,8  eV  pour  le 
neon  (doc.  26).  Dans  la  pratique,  l’ecart  reste  faible  pour  les  elements  de  numero 
atomique  Z  =£  7  (du  lithium  a  l’azote  compris)  et  devient  tres  important  au- 
dela  (de  l’oxygene  au  neon). 

Pour  la  premiere  serie  ( A  =  Li ,  Be  ,  B  ,  C  et  N  ),  les  energies  des  O.A.  2s  et 
2 p  sont  voisines  et  les  interactions  2s-2p  ne  sont  pas  negligeables  ;  le  dia¬ 
gramme  des  O.M.  correle  est  done  necessaire,  en  particulier  pour  la  descrip¬ 
tion  des  molecules  B2 ,  C2  et  N2 .  Ces  interactions  deviennent  ensuite  negligeables 
pour  la  seconde  serie  ( A  =  O  ,  F  et  Ne  ) ;  le  diagramme  des  O.M.  simple  s’ap- 
plique  done  pour  ces  elements. 

L’ evolution  est  semblable,  mais  plus  reduite  au  cours  de  la  troisieme  periode, 
les  ecarts  entre  niveaux  3,v  et  3 p  allant  de  1,6  eV  pour  le  sodium  a  13,4  eV  pour 
L argon.  Pour  la  troisieme  periode,  le  diagramme  correle  redevient  alors  neces¬ 
saire,  d’ou  : 


Toutes  les  molecules  diatomiques  homonucleaires  Ay  des  deuxieme  et  troi¬ 
sieme  periodes  se  decrivent  avec  un  diagramme  d’orbitales  moleculaires 
correle,  sauf  lorsque  l’element  A  est  l’oxygene,  le  fluor  ou  le  neon. 


Li -Li 

Doc.  27  La  liaison  dans  la  mole¬ 
cule  de  dilithium  est  une  liaison  a. 
Chacun  des  atomes  porte  trois 
lacunes  electroniques. 


IC=CI 

Doc.28  Dans  la  representation  de 
Lewis  en  accord  avec  la  configu¬ 
ration  electronique  moleculaire, 
les  deux  liaisons  entre  les  atomes 
sont  des  liaisons  n  et  la  regie  de 
l'octet  n’est  pas  verifiee. 
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Doc.  29  Diagramme  energetique 
des  O.M.  de  la  molecule  de  dia¬ 
zote. 
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Le  remplissage  des  divers  niveaux  depend  du  nombre  total  Ne  d’electrons  de 
valence  (Ne  =  Z«e  )  de  la  molecule  consideree.  La  configuration  electronique 
de  l’edifice  diatomique  permet  de  determiner  le  caractere  diamagnetique  (D) 
ou  paramagnetique  (P)  de  la  molecule  et  1'indice  de  liaison  I  qui  la  caracterise 
et  d’en  deduire  diverses  caracteristiques  (existence  de  la  molecule,  nature  a 
et/ou  it  des  liaisons,  bilan  energetique  des  interactions,  distance  internucleaire 
d’equilibre  re). 

■  Configurations  electroniques  des  molecules  dans  leur  etat  fondamental 

Etudions  successivement  les  molecules  diatomiques  homonucleaires  corres- 
pondant  aux  elements  de  la  seconde  periode. 

•  Li2  :  (Tsz2 

L’indice  de  liaison  est  egal  a  1  ;  les  deux  electrons  de  valence  de  la  molecule 
sont  decrits  par  une  O.M.  a  (doc.  27).  La  liaison  entre  les  deux  atomes  est  une 
liaison  o.  Ne  possedant  pas  d’electrons  celibataires,  la  molecule  est  diama¬ 
gnetique,  ce  qui  est  conforme  a  l’experience. 

•Be2:crK2<2 

L’O.M.  crliante  et  l’O.M.  <7*  antiliante  decrivant  chacune  deux  electrons,  l’ener- 
gie  electronique  de  l’edifice  diatomique  est  done  superieure  a  l’energie  elec¬ 
tronique  des  atomes  isoles  et  il  en  est  de  meme  de  l’energie  totale  (£giec  +  Lnuc)- 
La  molecule  de  diberyllium  n’existe  pas  car  elle  est  moins  stable  que  deux 
atomes  de  beryllium  isoles. 

Ce  resultat  est  coherent  avec  la  valeur  nulle  de  1’indice  de  liaison  : 

(/  =  -y  x  (2-2)  =  0).  Ceci  est  conforme  a  l’experience  :  le  corps  simple 
correspondant  a  l’element  beryllium  est  monoatomique  a  l’etat  gazeux. 

•  B2  :  <ysz~  gsz  7TX^  Ti^ 

Les  deux  electrons  decrits  par  l’O.M.  crst  antiliante  compensent  approximati- 
vement  les  effets  des  deux  electrons  decrits  par  l’O.M.  liante  osz.  II  y  a  done 
deux  demi-liaisons  7tpour  assurer  la  cohesion  de  la  molecule.  Les  deux  elec¬ 
trons  correspondants,  decrits  par  deux  O.M.  differentes  et  de  meme  energie, 
sont  celibataires  et  de  spins  paralleles,  conformement  a  la  regie  de  Hund  :  la 
molecule  est  paramagnetique,  conformement  aux  resultats  experimentaux. 
L’indice  de  liaison  est  egal  a  1. 11  est  difficile  de  donner  une  representation  de 
Lewis  de  la  molecule  coherente  avec  sa  configuration  electronique  a  cause  de 
ces  «  demi-liaisons  ». 

•  C2  :  <tsz2  a*2  k2  n2 

Les  deux  electrons  decrits  par  l’O.M.  crst  antiliante  compensent  approximati- 
vement  les  effets  des  deux  electrons  decrits  par  l’O.M.  liante  aSI.  Ce  sont  deux 
liaisons  zrqui  assurent  la  cohesion  de  l’edifice.  L’indice  de  liaison  est  effecti- 
vement  egal  a  2  (doc.  28).  La  molecule  est  diamagnetique. 

•  N2  :  asz2  a*2  n2  n2  az2 

L’energie  de  l’O.M.  asz  est  bien  plus  basse  que  celle  des  O.A.  2s  de  l’atome 
d’azote,  le  doublet  decrit  par  l’O.M.  asz  est  fortement  liant.  Les  energies  des 
O.M.  <jst  et  ozs  sont  assez  proches  de  celles  des  O.A.  des  atomes  d’azote  :  ces 
O.M.  (Ts’S  et  cr,j  sont  considerees  comme  non  liantes  car  l’occupation  des  niveaux 
d’energie  correspondants  ne  provoquent  pas  de  stabilisation  ou  de  destabili¬ 
sation  de  l’edifice  (doc.  29). 
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IN=NI 

Doc.  30  Representation  de  Lewis 
du  diazote. 


IF  -  FI 

Doc.31  Representation  de  Lewis 
du  difluor. 


Ce  fait  est  confirme  experimentalement ;  les  resultats  correspondants  sont  expo¬ 
ses  au paragraphe  3.5.  Les  deux  doublets  non  Hants  sont  done  d’energie  dif- 
ferente.  La  liaison  entre  les  deux  atomes  resulte  d'une  liaison  <7  et  de  deux 
liaisons  it.  II  y  a  done  accord  avec  la  representation  de  Lewis  etablie  au  cha- 
pitre  2  (doc.  30).  L’indice  de  liaison  est  egal  a  3  et  la  molecule  est  diamagne- 
tique. 

•  02  :  a2  a* *2  a2  n2  n2  it*1  nf 

Les  deux  electrons  decrits  par  l’O.M.  as*  antiliante  compensent  approximati- 
vement  les  effets  de  deux  des  quatre  electrons  decrits  par  les  O.M.  liantes  as 
et  G- ;  il  en  resulte  une  liaison  a.  Les  deux  electrons  decrits  par  les  O.M.  7t* 
annulent  les  effets  Hants  de  deux  des  quatre  electrons  decrits  par  les  O.M.  itx 
et  Tty  :  il  en  resulte  deux  demi-liaisons  it.  Comme  pour  le  dibore,  il  est  difficile 
de  donner  une  representation  de  ces  «  demi-liaisons  ».  La  representation  de 
Lewis  classique  est  en  accord  avec  l’indice  de  liaison,  egal  a  2,  mais  elle  ne 
decrit  pas  le  caractere  paramagnetique  de  la  molecule,  correspondant  a  [’exis¬ 
tence  des  deux  electrons  celibataires  decrits  par  les  O.M.  it*. 

•  ti .  <ts  os  gz  nx  7Ty  n x  n y 

Les  deux  electrons  decrits  par  l’O.M.  <7S*  antiliante  compensent  les  effets  de 

deux  des  quatre  electrons  decrits  par  les  O.M.  liantes  <7,  et  G- .  L’ ensemble  cor¬ 
respond  a  une  liaison  o.  Les  deux  doublets  d’electrons  decrits  par  les  O.M.  nx 
et  7ty  compensent  approximativement  les  effets  des  deux  doublets  d’electrons 
decrits  par  les  O.M.  it%  et  lit.  L’indice  de  liaison  est  egal  a  1,  la  molecule  est 
diamagnetique.  La  representation  de  Lewis  etablie  au  chapitre  2  est  done  en 
accord  avec  cette  description  (doc.  31). 

•  Ne2  :  <rs2  g/2  g2  it2  Tty 2  n*2  Ttf  erf2 

Avec  un  indice  de  liaison  egal  a  zero  et  un  bilan  energetique  des  interactions 
defavorable,  la  molecule  de  dineon  n’existe  pas,  ce  qui  est  conforme  aux  resul¬ 
tats  experimentaux  :  le  corps  simple  correspondant  a  1’ element  neon  est  mono- 
atomique  a  l’etat  gazeux. 

Le  document  32  ci-dessous  resume  les  resultats  obtenus. 


A2 

Ne  =  2  «e 

configuration 

magnetisme 

I 

type 

Daa 

(kj/mol) 

rfe  (pm) 

Li2 

2 

(j2 

u  sz 

D 

1 

1  a 

104 

267 

Be2 

4 

(j2 

u  szu  sz 

— 

0 

— 

— 

— 

b2 

6 

(7 2  (7*2^1 

u  szu  sz  x  y 

P 

1 

1  K 

288 

158 

c2 

8 

D 

2 

2  n 

627 

131 

n2 

10 

G2sz0l?7t2x7T2yG2s 

D 

3 

1  C7+  2  zr 

940 

111 

02 

12 

o2so*2  o2n2xn2iz%1  it^1 

P 

2 

1  <7+  1  n 

493 

121 

F2 

14 

G2sG%2a\iz2xn2n'^ln1f- 

D 

1 

1  G 

150 

142 

Ne2 

16 

G2Gf2G27r27r27rx27Ty2Gf2 

— 

0 

— 

— 

— 

Doc.  32  Caracteristiques  des  molecules  A2.  Avec  un  indice  de  liaison  nul,  les  molecules  Bc2  et  N c2  n’existent  pas. 
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Doc.  33  Les  lignes  d’isodensite 
electronique  montrent  que  la  den- 
site  electronique  est  plus  impor- 
tante  au  voisinage  de  l’atome  de 
fluor  qu’au  voisinage  de  l’atome 
d’ hydrogene. 
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L’etude  des  valeurs  numeriques  presentees  dans  le  document  32  montre  que 
plus  l’indice  de  liaison  est  eleve,  plus  l’energie  de  liaison  (energie  qu’il  faut 
fournir  pour  casser  la  molecule  Ai  gazeuse,  c’est-a-dire  pour  obtenir  les  deux 
atomes  A  gazeux)  est  importante  et  la  longueur  separant  les  deux  noyaux  dans 
la  molecule  petite. 

Nous  pouvons  noter  que  les  molecules  de  difluor  et  de  dilithium  ont  des  indices 
de  liaison  identiques  mais  des  energies  de  liaison  differentes.  Ceci  peut  etre 
explique  avec  la  difference  de  l’extension  spatiale  des  O.A.  des  atomes  de 
lithium  et  de  fluor :  le  rayon  atomique  d’un  atome  de  lithium  (element  du  debut 
de  la  seconde  periode)  est  plus  grand  que  le  rayon  atomique  d’un  atome  de  fluor 
(avant  dernier  element  de  la  seconde  periode).  Le  recouvrement  des  O.A.  qui 
interagissent  est  done  plus  efficace  dans  le  cas  du  fluor  que  dans  celui  du  lithium. 
L’ analyse  de  ces  diagrammes  d’orbitales  moleculaires  permet  aussi  de  prevoir 
1’evolution  de  la  distance  de  liaison  dans  un  edifice  diatomique  homonucleaire 
lorsque  cet  edifice  perd  ou  gagne  un  ou  des  electrons. 

Ainsi : 

•  dans  la  molecule  de  diazote  No  de  configuration  electronique  : 

(7  2  (T-  n  2  n  -  (T  2 

usz  usz  JLx  ay  uzs 

d’indice  de  liaison  I  =  3,  la  longueur  de  liaison  est  egale  a  d  =  110  pm  ; 

•  dans  Lion  No+,  de  configuration  electronique  : 

r t  2  2  n  2  G  1 

usz  u.s-  /lx  ny  uzs 

d’indice  de  liaison  /’  =  oy  x  (7  -  2)  =  2,5,  la  longueur  de  liaison  est  egale  a 
d’  =  112  pm.  L’indice  de  liaison  de  N2+  est  inferieur  a  celui  de  N2,  la  distance 
d’equilibre  entre  les  deux  noyaux  dans  N2  est  inferieure  a  celle  dans  N2+. 

QfPour  s’ entratner  :  ex.  7  et  8  ) 

3.4  •  Cas  des  molecules  diatomiques  heteronudeaires 

Les  resultats  obtenus  pour  les  molecules  diatomiques  homonucleaires  A 2  sont 
generalisables  aux  autres  molecules  et  en  particulier  aux  molecules  diatomiques 
heteronudeaires  AB. 

Presentons  les  principaux  resultats  correspondant  a  l’etude  de  tels  edifices. 
L’interaction  de  deux  O.A.  et  Xi  d’energies  differentes  mais  de  meme  syme- 
trie  par  rapport  aux  elements  de  symetrie  de  la  molecule  (l’axe  de  la  liaison 
dans  ce  cas),  conduit  a  la  formation  : 

•  d’une  O.M.  liante  (p ,  <p=  C\\-X\  +  C12  -%2  ! 

•  et  d’une  O.M.  antiliante  cp*,  cp*  =  C21 . X\  +  C22-X2- 

Cette  interaction  est  d’autant  plus  forte  que  le  recouvrement  de  ces  deux  O.A. 
est  plus  important  et  que  la  difference  entre  leurs  niveaux  d’energie  est  plus 
faible. 

Dans  l’O.M.  liante,  le  coefficient  le  plus  important  est  celui  de  l'O.A.  d’ener¬ 
gie  la  plus  basse  alors  que  dans  l’O.M.  antiliante  e’est  celui  de  l’O.A.  d’ener¬ 
gie  la  plus  elevee.  Ces  differences  de  coefficient  vont  se  traduire  par  des 
differences  de  densite  electronique  existant  au  voisinage  des  deux  atomes  dans 
la  molecule  (doc.  33) 

Le  document  34,  page  suivante,  presente  le  diagramme  energetique  des  O.M. 
obtenues  ainsi  que  leur  representation  conventionnelle. 
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Doc.34  La  representation  conven-  ► 
tionnelle  des  O.M.  permet  de  com¬ 
parer  les  coefficients  des 
combinaisons  lineaires  les  defi- 
nissant : 

0  <  cn  <  C12 

C22  <  0  <  C21  et  IC22I  <  C21 


L’orbitale  moleculaire  liante  est  toujours  stabilisee  (AE  <  0)  par  rapport  a  l’or- 
bitale  atomique  d’energie  la  plus  basse  alors  que  l’orbitale  moleculaire  antiliante 
est  destabilisee  (AE*  >  0)  par  rapport  a  l’orbitale  atomique  d’energie  la  plus 
haute.  La  stabilisation  est  toujours  plus  faible  que  la  destabilisation  :  |A£j  <  AE*. 
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APPLICATION  4 


Configuration  electronique  de  la  molecule  de  fluorure  d'hydrogene 


1)  Determiner  la  configuration  electronique  des 
atonies  defluor  (Z  =  9)  et  d’  hydrogene  (Z=  1 )  dans 
leur  etatfondamental.  Quelles  sont  les  O.A.  de  valence 
de  ces  atonies  ? 

2)  Sachant  que,  pour  I’atome  defluor,  I’energie  de 
V O.A.  2s  vaut  -  40,1  eV  et  celle  des  O.A.  2 p  vaut 
-  18,6  eV  et  connaissant  les  proprietes  de  symetrie 
de  ces  O.A..  quelles  sont  les  interactions  entre  O.A. 
de  l’ hydrogene  et  O.A.  dufluor  a  prendre  en  compte 
lors  de  /’  etablissement  du  diagramme  d’  orbitales 
moleculaires  de  la  molecule  de  fluorure  cl’  hydrogene  ? 

3)  On  ohtient  enfait  le  diagramme  energetique  repre¬ 
sente  ci-contre. 
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Quelle  est  la  configuration  electronique  de  la  mole¬ 
cule  de  fluorure  d’ hydrogene  dans  son  etat  fonda- 
mental  ? 

4)  Pourquoi  les  O.M.  nx  et  ny  sont-elles  considerees 
comme  non  liantes  ? 


HF 

1)  Pour  l’atome  d’hydrogene  :  Is1.  L’O.A.  Is  est  l’O.A. 
de  valence. 

Pour  l’atome  de  fluor  :  ls22s22p5.  Les  O.A.  2s  et  2 p 
sont  les  O.A.  de  valence. 


5)  Faire  le  lien  entre  cette  configuration  et  la  repre¬ 
sentation  de  Lewis  de  la  molecule. 

6)  Dans  la  combinaison  lineaire  definissant  V O.M. 
2a,  quelle  est  I'O.A.  qui  possede  le  plus  gros  coeffi¬ 
cient?  Cefait  peut-il  etre  relie  a  la  polarite  de  cette 
molecule  ?  (%(F)  >  ^(H)). 


2)  Deux  O.A.  peuvent  interagir  lorsqu’elles  ont  les 
memes  proprietes  de  symetrie  par  rapport  a  l’axe  de 
la  liaison,  ce  qui  est  le  cas  pour  les  O.A.  ls(H)  et 
2s(F)  ainsi  que  pour  les  O.A.  ls(H)  et  2pz(F).  L’O.A. 
ls(H)  n’interagit  pas  avec  les  O.A.  2px(F)  ou  2py(F) 
qui  lui  sont  orthogonales. 


Structure  electronique  des  molecules 


Le  recouvrement  est  d’autant  plus  efficace  que  les 
energies  des  O.A.  qui  interagissent  sont  plus  proches  : 
on  peut  done  considered  en  premiere  approximation, 
la  seule  interaction  de  l.v(H)  et  2p-(F). 


3)  Le  nombre  total  d’electrons  de  valence  a  prendre 
en  compte  est  egal  a  7  +  1  =  8.  La  configuration  elec¬ 
tronique  de  la  molecule  de  fluorure  d’hydrogene  dans 
son  etat  fondamental  s’en  deduit :  let2  2d1nx1ny2‘. 


4)  Les  O.A.  2 px  et  2 py  du  fluor  n’interagissent  pas 
avec  l’O.A.  ls(H) :  elles  sont  done  entierement  deve- 
loppees  sur  le  seul  atome  de  fluor  et  constituent  les 
O.M.  non  liantes  nx  et  nJ*\ 


5)  Avec  quatre  doublets  d’electrons  de  valence  a  pla¬ 
cer,  la  representation  de  Lewis  de  la  molecule  s’ecrit : 


H—  FI 


La  liaison  simple  entre  H  et  F  correspond  a  l’O.M. 
2a.  L’O.M.  1  erd’energie  tres  voisine  de  celle  de  l’O. A. 
2s  de  F  atome  de  fluor  peut  etre  consideree  comme 
non  liante.  Les  trois  doublets  libres  de  F  correspon¬ 
dent  done  aux  O.M.  non  liantes  Id,  nx  et  n... 


6)  L’O.M.  2d  est  plus  proche  en  energie  de  l’O.A. 
2pz(F)  que  de  l’O.A.  ls(H) :  le  coefficient  de  l’O.A. 
2p-(F)  est  done  plus  important  que  celui  de  l’O.A. 
ls(H)  dans  la  combinaison  lineaire  qui  definit  l’O.M. 
2d  a  partir  de  ces  deux  O.A.  Par  consequent,  le  dou¬ 
blet  d’electrons  decrit  par  l’O.M.  2dsera  plus  proche 
du  noyau  de  fluor  que  de  celui  d’hydrogene  (doc.  33) ; 
ce  qui  est  en  accord  avec  la  polarisation  de  la  liaison 
que  l’on  peut  prevoir  par  comparaison  des  electro- 
negativites  du  fluor  et  de  l’hydrogene. 


(*)  On  appelle  orbitale  non  liante  une 
orbitale  moleculaire  au  meme  niveau 
d’ energie  que  dans  F atome. 


Pour  s’entrainer :  ex. 


D 


3.5  •  Spectroscopie  photoelectronique 


La  spectroscopie  photoelectronique  aussi  appelee  spectroscopie  electronique 
pour  analyse  chimique  (E.S.C.A.  pour  electronic  spectroscopy  for  chemical 
analysis),  permet  de  determiner  les  niveaux  d’energie  moleculaire. 


Elle  utilise  des  photons  d’energie  elevee,  de  l’ordre  du  millier  d’electronvolt, 
afin  d’arracher  des  electrons  a  des  molecules  d’une  substance  prise  a  l’etat 
gazeux.  La  mesure  de  F  energie  cinetique  des  electrons  arraches  permet  de  deter¬ 
miner  les  energies  d’ionisation  de  ces  molecules. 


/  '  \ 
Dans  un  spectre  E.S.C.A.,  une  bande 

fine  correspond  a  Farrachement  d’elec¬ 
trons  decrits  par  une  O.M.  non  liante 
alors  que  les  bandes  multiples  corres¬ 
pondent  a  Farrachement  d'electrons 
decrits  par  des  O.M.  liantes  ou  anti- 
liantes. 

v  > 


Si  Fionisation  de  ces  molecules  ne  s’accompagne  pas  de  reorganisation  elec¬ 
tronique  (cf  chap.  9  §  6.3.3.),  les  energies  d’ionisation  mesurees  permettent  de 
determiner  les  energies  des  O.M.  occupees  dans  les  molecules  etudiees. 

Ainsi,  l’energie  de  premiere  ionisation  de  la  molecule  de  dihydrogene  est  egale 
a  15,45  eV  alors  que  celle  de  l’atome  d’hydrogene  vaut  13,6  eV.  Ces  resultats 
montrent  que  les  electrons  decrit  par  l’O.M.  as  de  la  molecule  de  dihydrogene 
sont  plus  lies  aux  noyaux  d’hydrogene  que  ne  l’est  l’electron  decrit  par  l’O.A. 
Is  au  noyau  de  F atome  d’hydrogene. 


Le  document  35,  page  suivante,  presente  les  spectres  photoelectroniques  des 
molecules  diatomiques  homonucleaires  les  plus  stables  de  la  seconde  periode, 
les  molecules  de  diazote,  de  dioxygene  et  de  difluor. 


Les  energies  d’ionisation  mesurees  sont  sensiblement  egales  aux  valeurs  abso- 
lues  des  energies  des  O.M.  mises  en  jeu. 


Ces  spectres  permettent  de  retrouver  le  caractere  correle  ou  non  des  diagrammes 
d’O.M.  correspondants. 


Ils  montrent,  de  plus,  que  seule  la  molecule  de  diazote  possede  des  O.M.  non 
liantes  puisque  seul  son  spectre  presente  deux  bandes  d’absorption  fines,  cor- 
respondant  aux  O.M.  aS2 *  et  a.s,  caracteristiques  des  O.M.  non  liantes. 
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Doc.  35  Spectres  photoelectro-  ► 
niques  des  molecules  N2, 02  et  F2. 


a) 
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E)  Spectroscopie  U.V. 

4.1  •  Squelette  sigma  (Tune  molecule 

La  methode  utilisee  pour  determiner  les  O.M.  des  molecules  diatomiques  et 
pour  etablir  les  diagrammes  energetiques  correspondants  peut  etre  generalisee 
pour  des  molecules  d’atomicite  plus  importante. 


Les  O.M.  obtenues  par  recouvrement  axial  d’O.A.  sont  appelees  O.M. 
sigma.  L’ensemble  des  O.M.  crliantes  constitue  le  squelette  sigma  de  la 
molecule. 

Les  O.M.  obtenues  par  recouvrement  lateral  d’O.A.  sont  appelees  O.M. 
K.  Ces  O.M.  possedent  un  plan  nodal  passant  par  les  noyaux  atomiques 
mis  en  jeu. 
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Le  recouvrement  axial  (de  type  a)  etant  plus  efficace  que  le  recouvrement  late¬ 
ral  (de  type  it),  l’energie  des  O.M.  crliantes  est  souvent  plus  basse  que  l’ener- 
gie  des  O.M.  7rliantes. 

Comme  cela  a  ete  vu  dans  le  cas  de  la  molecule  de  diazote,  certains  electrons 
sont  decrits  par  des  O.M.  non  liantes  qui  sont  alors  developpees  sur  un  seul  des 
atomes  de  la  molecule  ;  ces  O.M.  ont  une  energie  egale  a  l’energie  des  O.A. 
correspondantes  de  cet  atome. 


a* 

n* 

n 

n 

a 


Doc.  36  Representation  schema- 
tique  de  l’ordre  relatif  des  niveaux 
d’energie  des  differentes  O.M. 
envisageables. 


E 


B.V. 


photon 


H.O. 


Doc.  37  Absorption  d’un  photon 
d’energie  e : 
e=  EittsA  excite) 

-  £(etat  fondamental) 


(*)  On  observe  en  fait  des  bandes  d’ab- 
sorption  car  la  variation  de  l’energie 
electronique  de  la  molecule  s’accom- 
pagne  de  la  variation  de  l’energie  de 
vibration  et  de  rotation  de  la  molecule. 
On  repere  la  longueur  d’onde  corres- 
pondant  au  maximum  d’absorption 
V _ _ / 
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II  est  ainsi  possible  d’etablir  un  diagramme  energetique  des  O.M.  et  d’en  deduire, 
connaissant  le  nombre  d’electrons  de  valence  de  la  molecule,  la  configuration 
electronique  de  cette  molecule  dans  son  etat  fondamental. 

Le  document  36  presente  schematiquement  l’ordre  relatif  des  niveaux  d’ener¬ 
gie  des  differents  types  d’O.M.,  lorsque  ces  O.M.  existent. 

Dans  les  systemes  conjugues  tels  que  l’ozone,  le  dioxyde  de  soufre,  le  buta¬ 
diene,  le  benzene,  ...  la  molecule  est  plane.  Le  plan  de  la  molecule  constitue 
un  plan  de  symetrie.  Les  O.M.  symetriques  par  rapport  a  ce  plan  sont  les  O.M.  a\ 
elles  sont  obtenues  par  combinaison  lineaire  d’O.A.  symetriques  par  rapport  a 
ce  plan.  Les  O.M.  7rsont  antisymetriques  par  rapport  a  ce  plan  ;  elles  sont  obte¬ 
nues  par  combinaison  lineaire  d’O.A.  antisymetriques  par  rapport  a  ce  plan. 
L’etude  de  ces  systemes  sera  developpee  en  deuxieme  annee. 

4.2  •  Orbitales  frontieres 

Les  orbitales  moleculaires  des  especes  chimiques  sont  tres  importantes  et  per- 
mettent  d’interpreter  leur  reactivite  chimique.  Parmi  elles,  deux  orbitales  mole¬ 
culaires  jouent  un  role  particulier  : 

•  l’O.M.  occupee  d’energie  la  plus  haute  est  appelee  H.O.  (pour  orbitale 
d’energie  la  plus  haute  occupee)  ; 

•  l’O.M.  vacante  d’energie  la  plus  basse  est  appelee  B.V.  (pour  orbitale  d’ener¬ 
gie  la  plus  basse  vacante). 

L’ensemble  de  ces  orbitales  constitue  les  orbitales  frontieres  de  l’edifice  poly- 
atomique. 

Ainsi,  pour  la  molecule  de  diazote  dont  le  diagramme  d’orbitales  moleculaires 
est  donne  au  document  29,  la  H.O.  est  l’orbitale  moleculaire  azs  et  les  B.V.  sont 
les  O.M.  nx*  ou  ny*. 

4.3  •  Spectroscopie  U.V.-visible 

Dans  la  spectroscopie  U.V.-  visible,  des  photons  d’energie  comprise  entre 
1,6  eV  et  120  eV  (ces  photons  correspondent  a  des  rayonnements  monochro- 
matiques  de  longueur  d’onde  dans  le  vide  comprises  entre  10  nm  et  750  nm) 
sont  absorbes  par  des  molecules,  a  l’etat  gazeux  ou  en  solution  dans  un  solvant 
inerte,  et  provoquent  leur  excitation  a  partir  de  leur  etat  fondamental. 

L’ absorption  d’un  tel  photon  entraine  le  passage  d’un  electron  decrit  par  la  H.O. 
(orbitale  d’energie  la  plus  haute  occupee)  vers  la  B.V.  (pour  orbitale  d’energie 
la  plus  basse  vacante)  (doc.  37). 


Le  passage  de  l’electron  de  la  H.O.  a  la  B.V.  fait  passer  la  molecule  de 
son  etat  fondamental  a  un  etat  excite  :  l’energie  du  photon  est  egale  a  la 
difference  entre  les  energies  des  deux  etats  consideres. 


L’ordre  de  grandeur  des  energies  mises  en  jeu  correspond  a  celui  de  l’energie 
des  photons  U.V.-visible*-*). 

■  Ainsi,  les  molecules  de  dihalogenes  (F2,  CL,  B12  et  I2)  ont  pour  H.O.  les 
O.M.  n*  et  pour  B.V.  l’O.M.  a*  (doc.  38,  page  suivante).  L’evolution  de  la 
couleur  observee  pour  les  molecules  de  dihalogenes  a  I’ etat  gazeux  peut  etre 
correlee  a  1’evolution  de  la  difference  d’energie  entre  la  H.O.  et  la  B.V. 
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•  Le  difluor  F2  est  pratiquement  incolore  ;  l’absorption  a  lieu  dans  le  domaine 
de  l'ultraviolet. 

•  Le  dichlore  CI2  est  jaunatre  car  l’absorption  a  lieu  en  partie  dans  le  domaine 
des  radiations  visibles  de  couleur  violet,  couleur  complementaire  du  jaune 
{doc.  39). 

•  Le  dibrome  est  rouge  car  l’absorption  a  lieu  dans  le  domaine  des  radiations 
vertes. 

•  Le  diiode  est  violet  car  l’absorption  a  lieu  dans  le  domaine  des  radiations 
jaunes. 

Ainsi,  puisque  la  longueur  d’onde  associee  au  photon  absorbe  augmente  du 
difluor  au  diiode,  l’energie  du  photon  absorbe  diminue  dans  cet  ordre.  Par 
consequent,  la  difference  d’energie  entre  la  H.O.  et  la  B.  V.  diminue  du  difluor 
au  diiode. 


Doc.  38  Diagramme  energetique 
des  O.M.  des  molecules  de 
dichlore.  Dans  le  cas  de  la  mole¬ 
cule  de  difluor,  le  diagramme  des 
orbitales  moleculaires  est  non  cor- 
rele. 


Doc.  39  Une  espece  coloree 
absorbe  generalement  principale- 
ment  les  radiations  de  couleur  com¬ 
plementaire,  situee  a  l’opposee  de 
leur  couleur  dans  l’etoile  des  cou- 
leurs. 


Doc.  40  Spectre  d’absorption  du 
2-methylbuta- 1,3-diene  en  solu¬ 
tion  dans  le  methanol. 


■  D’autres  transitions  peuvent  etre  observees  selon  la  nature  de  la  H.O.  et  de 
laB.V.  : 

•  Transition  a  —>  o* 

Pour  les  alcanes  qui  ne  comportent  que  des  liaisons  simples  C-C  ou  C-H,  la  H.O. 
est  une  O.M.  o  et  la  B.V.  est  une  O.M.  a*.  La  difference  d’energie  entre  la  H.O. 
et  la  B.V.  est  alors  importante  et  la  longueur  d’onde  des  photons  correspondants 
est  situee  dans  l’U.V.  lointain,  vers  130  nm  :  c’est  pourquoi  les  molecules  d’al- 
canes  sont  incolores.  Les  alcanes  peuvent  etre  utilises  comme  solvants  lors  de 
l’etude  en  U.V.  d’autres  constituants  absorbant  dans  l'U.V.  plus  proche. 

•  Transition  n  —>  Jf* 

Pour  les  molecules  possedant  des  liaisons  n,  un  electron  decrit  par  une  O.M.  n 
peut  etre  transfere  vers  une  O.M.  if-  vacante.  Les  photons  mis  en  jeu  ont  des  lon¬ 
gueurs  d’onde  dans  le  vide  plus  grandes,  voisines  de  200  nm  ou  superieures  a 
cette  valeur. 

Ainsi  l’ethylene  H2C=CH2  absorbe  vers  170  nm  et  le  2-methylbuta- 
1, 3-diene  CH3-HC=CH-HC=CH2,  dans  lequel  les  deux  doubles  liaisons  sont 
conjuguees  ( cf .  chap.  2,  §  2.2.),  absorbe  vers  220  nm  {doc.  40) . 
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Ce  resultat  est  general  : 


Plus  il  y  a  de  doubles  liaisons  conjuguees  dans  une  molecule,  plus  la  lon¬ 
gueur  d’onde  des  photons  absorbes  est  grande. 


Ainsi  le  (3-carotene  est  orange,  ce  qui  correspond  a  une  absorption  vers  450  nm 
(doc.  41). 


Doc.  41  Spectre  d’absorption  du 
/3-carotene.  Le  /3-carotene,  orange, 
absorbe  principalement  les  radia¬ 
tions  bleues,  le  bleu  etant  la  cou- 
leur  complementaire  de  l’orange. 


longueur  d'onde  (nm) 


•  Transition  n  — >  o* 

Pour  les  alcools  730H,  les  amines  (.KNPL  pour  les  amines  primaires)  les  ethe- 
roxydes  ROR’,  un  electron  decrit  par  une  O.M.  non  liante,  correspondant  a  un 
des  doublets  non  liants  portes  par  l’atome  d’oxygene  ou  au  doublet  non  liant 
de  l’atome  d'azote,  peut  etre  excite  et  transfere  vers  un  niveau  correspondant 
a  une  O.M.  a*  vacante.  Les  photons  correspondants  ont  une  longueur  d’onde 
voisine  de  200  nm,  correspondant  a  la  limite  du  proche  U.V. 


•  Transition  n  7i* 

Pour  les  aldehydes  et  les  cetones,  la  presence  d’une  double  liaison  C=0  et 
l’existence  de  deux  doublets  non  liants,  d’energie  differente,  sur  l’atome  d’oxy¬ 
gene  entraine  lapossibilite  d’une  transition  d’un  electron  decrit  par  l’O.M.  non 
liante  d’energie  la  plus  elevee  vers  une  O.M.  n*  .  La  bande  d’absorption 
correspondante  se  situe  vers  290  nm. 

Ainsi,  les  possibilites  de  transition  electronique  sont  tres  variees  et  dependent 
de  la  structure  des  molecules.  Les  resultats  obtenus  en  spectroscopie 
U.V.-visible  confirment  la  validite  du  modele  C.L.O.A.  utilise  pour  etablir  les 
diagrammes  d’orbitales  moleculaires. 

L’ absorbance  des  composes  dans  le  domaine  des  radiations  visibles  (de  400  nm 
a  750  nm)  et  du  proche  ultraviolet  (de  185  nm  a  400  nm)  est  utilisee  en  ana¬ 
lyse  quantitative  par  application  de  la  loi  de  Beer  Lambert  (cf.  annexe  1). 

Pour  s’entrainer  :  ex.  ll'et  17  ) 
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m  Definitions 

•  Orbitale  moleculaire  :  Fonction  d’onde  moleculaire  (p ,■  decrivant  la  position  des  electrons  de  valence  d’une 
molecule  et  resultant  d’une  combinaison  lineaire  des  fonctions  monoelectroniques  Xj  des  divers  atomes  : 

9;  =  X  cij •  Xj 

Les  coefficients  c,y  representent  la  contribution  respective  des  diverses  orbitales  Xj  a  l’orbitale  moleculaire 
(O.M.)  normee  (pt,  (£  c,y  =  1  )■ 

•  Orbitale  liante  (p+  :  O.M.  presentant  un  renforcement  de  la  probabilite  de  presence  de  L  electron  dans  la 
zone  internucleaire  et  stabilisee  par  rapport  aux  O.A.  qui  interagissent. 

•  Orbitale  antiliante  <p_  :  O.M.  presentant  une  annulation  de  la  probabilite  de  presence  de  l’electron  dans 
la  zone  internucleaire  et  destabilisee  par  rapport  aux  O.A.  qui  interagissent. 

•  Orbitale  non  liante  :  orbitale  moleculaire  d’energie  egale  a  celle  de  l’O.A.  de  l’atome  correspondant. 

•  Orbitales  a  et  C7*  :  paire  d’O.M.,  respectivement  liante  et  antiliante,  presentant  une  symetrie  de  revolu¬ 
tion  passant  par  l’axe  internucleaire  A1  -  A-  . 

•  Orbitales  n  et  n * :  paire  d’O.M.,  respectivement  liante  et  antiliante,  presentant  un  plan  nodal  passant  par 
l’axe  internucleaire  A1  -A2  . 
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Regie  de  construction  des  diagrammes  O.M. 

•  Regie  1  :  Les  O.A.  qui  interagissent  doivent  conduire  a  un  recouvrement  maximum.  Elies  doivent  done 
avoir  la  meme  symetrie  par  rapport  aux  elements  de  symetrie  de  la  molecule. 

•  Regie  2  :  Les  O.A.  qui  interagissent  doivent  avoir  des  energies  comparables. 

•  Regie  3  :  Le  nombre  d’O.M.  formees  est  toujours  egal  au  nombre  d’O.A.  qui  interagissent. 

•  Regie  4  :  La  destabilisation  d’une  O.M.  antiliante  est  superieure  a  la  stabilisation  de  l’O.M.  liante  asso- 

ciee. 

•  Regie  5  :  La  position  relative  des  O.M.  depend  des  energies  des  O.A.  de  depart. 


m*  Cas  des  molecules  diatomiques  homonudeaires  A2 


Selon  le  recouvrement  des  O.A.  de  valence  2s  et  2 pz,  et  done  selon  les  atomes  mis  en  jeu,  deux  types  de  dia¬ 
grammes  energetiques  des  O.M.  peuvent  etre  obtenus  : 


Diagramme  non  correle 
pour  O,  F  et  Ne 

(pas  d’interaction  entre  les  O.A.  2s  et  2 p-) 


Diagramme  correle 

pour  les  autres  atomes  ties  secontle  et  troisieme 
periodes  de  la  classification  periodique 

(interaction  entre  les  O.A.  2s  et  2 p.) 
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■■i  Cas  des  molecules  diatomiques  heteronudeaires  AB 


L’energie  des  O.A.  depend  des  atomes.  Dans  l’O.M. 
liante  (p,  le  coefficient  le  plus  important  est  celui  de 
l’O.A.  d’energie  la  plus  basse  alors  que  dans  l’O.M. 
antiliante  (p *,  c’est  celui  de  l’O.  A.  d’energie  la  plus  ele- 
vee. 

La  stabilisation  de  l’O.M.  liante,  par  rapport  a  l’O.A. 
d’energie  la  plus  basse,  est  toujours  plus  faible  que  la 
destabilisation  de  l’O.M.  antiliante,  par  rapport  a  l’O.A. 
d’energie  la  plus  elevee. 


/  s 


,0*  -  C21  +  c22%2 


/  \  Ic^J  >  Ic. 


/  \ 


21'  "  "-22' 


h  - < 


-X2 


(p  —  c X \  +  C|2 X~) 


0  <  cn  <  c12 


■ ■  Caracteristiques 

•  Indice  de  liaison 

L’indice  de  liaison  I  est  egal  a  la  demi-difference  entre  le  nombre  N  d’electrons  decrits  par  des  O.M.  liantes 
et  le  nombre  N*  d’electrons  decrits  par  des  O.M.  antiliantes  : 

/  =  i  (JV  -  JV*) 

Si  l’indice  de  liaison  est  nul  la  molecule  consideree  n’existe  pas. 

Plus  l’ordre  de  liaison  est  eleve,  plus  l’edifice  correspondant  est  stable. 

•  Orbitales  frontieres 

L’O.M.  occupee,  d’energie  la  plus  haute,  est  appelee  H.O.,  orbitale  la  plus  haute  occupee  ;  l’O.M.  vacante, 
d’energie  la  plus  basse,  est  appelee  B.V,  orbitale  la  plus  basse  vacante. 


s  Spectroscopie  U.V.-visible 


Les  photons  U.V.-visible  ont  des  longueurs  d’onde  dans  le  vide  comprises  entre  10  nm  et  400  nm  pour  le 
domaine  des  radiations  ultraviolettes  et  400  nm  et  800  nm  pour  le  domaine  des  radiations  visibles. 


Ces  photons  peuvent  etre  absorbes  par  les  molecules  ;  cette  absorption  provoque  la  transition  d’un  electron 
occupant  la  H.O.  vers  la  B.V. 


L’ordre  des  energies  des  O.M.  est  generalement 
tel  que  les  principales  transitions  envisageables 
sont  les  transitions  : 


E 


(7* 

O.M.  antiliantes 

K* 


a— >  (T*,  K—>  K*,  11  — »  <7*,  n  — »  7T*,  K*  — »  <7*,  ... 


-  n  O.M.  non  liantes 


a 


O.M.  liantes 
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Exercices 


© 


Applications  directes  du  cours 


O  Q.C.M. 

Indiquer  la  (ou  les)  bonne(s)  reponses  parmi  celles  pro- 
posees : 

1  •  Pour  construire  une  O.M.,  il  faut  faire  interagir  : 

a.  toutes  les  O.A.  des  atomes  mis  en  jeu  ; 

b.  les  O.A.  d’energie  comparable  ; 

c.  les  O.A.  ayant  les  memes  proprietes  de  symetrie  par  rap¬ 
port  a  l’axe  de  la  liaison  ; 

d.  les  O.A.  dont  le  recouvrement  est  non  nul. 

2  •  Ont  la  meme  energie  : 

a.  les  O.M.  liantes  d’une  molecule  ; 

b.  les  O.M.  nx  et  ny  ; 

c.  les  O.M.  degenerees. 

3  •  La  B.V.  : 

a.  est  une  O.M.  antiliante  ; 

b.  est  une  O.M.  inoccupee  ; 

c.  est  l’O.M.  inoccupee  de  plus  faible  energie  ; 

d.  est  l’O.M.  antiliante  de  plus  basse  energie. 

4  •  Le  nombre  d’O.M.  necessaire  a  la  description  de  la 
molecule  est  egal  : 

a.  au  nombre  d’electrons  de  valence  de  la  molecule  ; 

b.  au  nombre  des  O.A.  des  atomes  de  la  molecule  ; 

c.  au  nombre  des  O.A.  de  valence  des  atomes  de  la  mole¬ 
cule  ; 

d.  au  nombre  des  O.A.  de  valence  reellement  occupees. 

O  Interaction  entre  deux  O.A. 

1  •  La  fonction  d’onde  qui  decrit  l’orbitale  moleculaire 
liante  de  la  molecule  de  dihydrogene  s’ exprime  sous  la 
forme  : 

<7,  =  0,555  (1.?!  +  ls2) 

a.  Calculer  la  valeur  de  Lintegrale  de  recouvrement  S  entre 
les  orbitales  lsq  etls2  • 

b.  En  deduire  Lexpression  analytique  de  la  fonction  d’onde 
antiliante  a*s . 

2  •  L’ion  diatomique  se  caracterise  par  une  stabilisa¬ 
tion  d’energie  de  -  255  kJ .  moC1  et  une  integrale  d’echange 
Pl2  =  -  12,1  eV. 

a.  Determiner  la  valeur  de  Lintegrale  de  recouvrement  S' 
entre  les  orbitales  l.vj  et  l.?2  ■  Comparers  et  S’. 

b.  En  deduire  revolution  de  la  distance  internucleaire  d\ j_ 
H  lors  de  l’ionisation  de  la  molecule  H2  . 

Donnees  :  AEa  =  ^ '^]s  ;  E\s  =  -  13,6  eV. 

1  1 +S 


L'helium 

1  •  a.  Etablir  la  configuration  electronique  de  la  molecule 
de  dihelium. 

b.  En  deduire  L indice  de  liaison  de  cette  molecule.  Conclure. 

2  •  Envisager  tous  les  cations  He2z+  qui  peuvent  exister, 
determiner  leur  ordre  de  liaison  et  les  classer  par  ordre 
croissant  de  stabilite.  Comment  evolue  la  distance  entre 
les  deux  noyaux  d ’helium  dans  ces  edifices  ? 

Integrale  de  recouvrement 

Parmi  les  situations  proposees  ci-dessous  : 

a.  Quelles  sont  les  O.A.  dont  le  recouvrement  est  nul  ? 

b.  Quelles  sont  les  O.A.  orthogonales  ? 

c.  Quelles  sont  les  O.A.  dont  1’ interaction  conduit  a  une 
O.M.  cr? 

d.  Quelles  sont  les  O.A.  dont  le  recouvrement  conduit  a 
une  O.M.  a*  ? 

e.  Quelles  sont  les  O.A.  dont  le  recouvrement  conduit  a 
une  O.M.  tt? 

f.  Quelles  sont  les  O.A.  dont  le  recouvrement  conduit  a 
une  O.M.  7t*  ? 
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o  La  molecule  de  difluor 

1  •  Quelles  sont  les  O.A.  de  valence  de  l’atome  de  fluor 
(Z  =  9)  ? 

2  •  Les  O.A.  2s  et  2 p  ont  des  energies  tres  differentes.  Que 
peut-on  en  conclure  ?  SOS 

3  •  Construire  le  diagramme  d’orbitales  moleculaires pour 
la  molecule  de  difluor. 

4  •  En  deduire  sa  configuration  electronique  dans  son  etat 
fondamental.  La  molecule  est-elle  paramagnetique  ? 

5  •  Faire  le  lien  avec  sa  representation  de  Lewis  et  sa  confi¬ 
guration  electronique. 

6  •  Etablir  la  configuration  electronique  des  ions  F2+  et 
F2~.  Comparer  les  distances  internucleaires  d’equilibre 
dans  la  molecule  et  dans  les  ions  F2+  et  F2-.  SOS 

SOS :  2  interesser  aux  diverse s  interactions  possibles. 

6  •  Utilise r  V indice  de  liaison. 

Q  Stabilite  de  molecules 

diatomiques  homonudeaires 

Les  configurations  electroniques  des  molecules  diato¬ 
miques  homonudeaires  de  la  troisieme  periode  peuvent 
etre  decrites  a  l’aide  de  diagrammes  d’orbitales  molecu¬ 
laires  correles. 

1  •  Qu’est-ce  qui  caracterise  un  tel  diagramme  ?  Dans  quel 
cas  obtient-on  un  tel  diagramme  ? 

2  •  a.  Quelles  sont  les  configurations  electroniques  des 
atomes  d’argon  (Z(Ar)  =  18) ;  chlore  (Z(C1)  =  17) ,  soufre 
(Z(S)  =16)  et  phosphore  (Z(P)  =  15)  ? 

b.  En  deduire  le  diagramme  d’orbitales  moleculaires  et  la 
configuration  electronique  dans  leur  etat  fondamental  des 
molecules  suivantes  : 

a)  Ar2 ;  (3)  Cl2 ;  y)  S2 ;  8)P2. 

c.  Determiner  1’ indice  de  liaison  de  ces  molecules  et  com¬ 
parer  leur  stabilite. 

d.  Parmi  ces  molecules,  quelles  sont  celles  qui  sont  para- 
magnetiques  ? 

(  J)  Caracteristiques  de  liaison 

1  •  Quelles  sont  les  configurations  electroniques  des  atomes 
de  carbone  (Z(C)  =  6)  et  d’azote  (Z(N)  =  1)1 

2  •  Pourquoi  les  configurations  electroniques  des  mole¬ 
cules  diatomiques  homonudeaires  et  des  ions  correspon- 
dants  doivent-elles  etre  decrites  a  l’aide  de  diagrammes 
d’orbitales  moleculaires  correles  ? 


Structure  electronique  des  molecules 


3  •  En  deduire  la  configuration  electronique  dans  leur  etat 
fondamental  des  molecules  et  ions  suivants  et  indiquer 
ceux  qui  sont  paramagnetiques  : 


a.  a)  C22+ ;  p)C2;  Y)C22'. 

b.  a)  N22+ ;  p)  N2 ;  y)  N22' . 


4  •  Determiner  l’indice  de  liaison  de  ces  especes  et  com¬ 
parer  leur  stabilite  dans  la  serie  a)  puis  dans  la  serie  b). 
Quelle  est,  dans  chaque  serie,  l’espece  dont  l’energie  de 
liaison  est  la  plus  elevee  ? 

Que  peut-on  dire  des  longueurs  de  liaisons  correspon- 
dantes  ? 


O  Le  dioxygene  et  ses  ions 

1  •  Construire  le  diagramme  d’orbitales  moleculaires  pour 
la  molecule  02  ;  seules  seront  prises  en  compte  les  orbi- 
tales  atomiques  de  valence. 

Remarque  :  dans  le  cas  de  la  molecule  de  dioxygene,  les 
orbitales  atomiques  se  combinent  deux  a  deux  avec  une 
bonne  approximation.  En  particulier,  il  n’y  a  pas  lieud’en- 
visagerd’interaction  entre  l’orbitale  2s  de  Fun  des  atomes 
et  l’une  des  orbitales  2 p  de  l’autre. 

2  •  Cette  molecule  est-elle  paramagnetique  ou  diama- 
gnetique  ? 

3  •  Calculer  les  indices  de  liaison  pour  la  molecules  02  et 

_  9 _  + 

pour  les  ions  moleculaires  02,  02  et  02,  sachant  que 
l’indice  de  liaison,  dans  le  cas  d’une  molecule  homonu- 
cleaire  diatomique,  peut  etre  defini  simplement  par 

^hant — ^Jntlluint  oil  Wijant  et  /Vantiiiant  sont  respectivement 

les  nombres  d’electrons  peuplant  les  orbitales  molecu¬ 
laires  liantes  et  antiliantes. 

Justifier  les  valeurs  experimentales  des  longueurs  de  liai¬ 
son  donnees  ci-apres  : 


espece  chimique 

o2- 

O2 

02 

O2 

d  (en  pm) 

149 

126 

121 

112 

(D’apres  Concours  CCP.) 


La  molecule  d'hydrure  de  lithium 

1  •  Quelle  est  la  configuration  electronique  des  atomes 
d ’hydrogene  et  de  lithium  (Z  =  3)  ?  En  deduire  leurs  orbi¬ 
tales  atomiques  de  valence. 

2  •  Le  diagramme  d’interaction  des  O.A.  de  valence  des 
atomes  de  lithium  et  d’hydrogene  est  donne  page  suivante. 
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Exercices 


3a  \ 


I  nx  nv  \ 


2 p 


2s  \ 


2<r  \  \ 


Li 


\ 


I 

\ _ / 

la 


\ 

\\ 
w 
V 


/  1 5 

H 


a.  Pourquoi  l’O.A.  Lv  de  l’atome  d’hydrogene  interagit- 
elle  avec  les  O.A.  2s  et  2 p-  de  l’atome  de  lithium  et  pas 
avec  ses  O.A.  2 py  ou  2 px  ? 

b.  Pourquoi  les  O.M.  nx  et  ny  sont  des  O.M.  non  liantes  ? 

3  •  a.  Etablir  la  configuration  electronique  de  la  molecule 
d’hydrure  de  lithium. 

b.  Quel  est  son  indice  de  liaison  ? 

c.  La  molecule  est-elle  paramagnetique  ? 

d.  Sur  quel  atome,  l’O.M.  liante  est-elle  principalement 
developpee  ?  Pourquoi  ? 

e.  Proposer  une  representation  de  Lewis  pour  cette  mole¬ 
cule.  Quelle  sera  la  polarisation  de  la  liaison  ?  SOS 

SOS  :  Chercher  sur  quel  atome  V O.M.  liante  est  le  plus 
developpee. 

fp)  Edifices  diatomiques  heteronudeaires 

Les  especes  AB,  qui  mettent  en  jeu  des  elements  des  deux 
premieres  periodes  de  la  Classification  periodique, 
peuvent  etre  comparees  en  utilisant  le  diagramme  d’O.M. 
correle  des  molecules  A 2  . 

1  •  Prevoir  la  configuration  electronique,  l’indice  de 
liaison  et  le  caractere  magnetique  de  : 

a.  BN  ;  b.  CO  ;  c.  CN  ;  d.  CN“  ;  e.  NO  ;  f.  NO+  . 

2  •  Comparer  les  longueurs  de  liaison  de  deux  especes 
suivantes  : 

a.  radical  cyanogene  CN  et  ion  cyanure  CN"  ; 

b.  ion  nitrosyle  NO+  et  oxyde  d’azote  NO  ; 

c.  oxyde  de  carbone  CO  et  nitrure  de  bore  BN. 

Q>  La  molecule  de  diiode 

1  •  Quelle  est  la  configuration  electronique  des  atomes 
d’iode  (Z  =  53)  ?  En  deduire  les  orbitales  atomiques  de 
valence  de  ces  atomes. 


2  •  Le  diagramme  d’interaction  des  O.A.  de  valence  des 
atomes  d’iode  est  un  diagramme  correle.  Que  signifie  ce 
terme  ?  Que  peut-on  en  conclure  quant  a  l’energie  des  O.A. 
de  valence  de  l’atome  d’iode  ? 

3  •  Determiner  la  configuration  de  valence  de  la  molecule 
de  diiode  et  de  l’ion  Comparer  1’indice  de  liaison  de 
ces  deux  edifices.  Dans  lequel  de  ces  edifices  la  distance 
internucleaire  est  la  plus  courte  a  l’equilibre  ? 

4  •  a.  Quelle  est  la  configuration  du  premier  etat  excite  de 
la  molecule  de  diiode  ? 

b.  Une  des  radiations  absorbees  par  le  diiode  gazeux  a  pour 
longueur  d’onde  A  =  537  nm.  A  quel  domaine  cette  radia¬ 
tion  appartient-elle  ? 

c.  En  fait,  les  radiations  absorbees  ont  des  longueurs  d’onde 
voisine  de  celle-ci.  Quelle  est  la  couleur  des  vapeurs  de 
diiode  ? 

d.  Quelle  est  la  difference  d’energie  existant  entre  les  etats 
mis  en  jeu  dans  la  transition  electronique  consideree  ? 

Donnees  : 

h  =  6,63 . 1(T34  J.s ;  c  =  3,00 . 108  m .  s'1 ; 

1,00  eV  =  1,60 . 10  19  J. 


Utilisation  des  acquis 


Etude  de  molecules  diatomiques 

1  •  a.  Rappeler  le  diagramme  d’orbitales  moleculaires 
(O.M.)  de  la  molecule  PL.  Preciser  la  forme  des  O.M. 

9— 

b.  Expliquer  alors  pourquoi  l’ion  H2  n’est  pas  observe 
experimentalement. 

2_ 

c.  Comparer  He2  et  H2  .  Justifier  l’appellation  gaz  noble 
pour  l’helium. 

2  •  a.  Justifier  le  fait  que  les  interactions  n  soient  plus 
faibles  que  les  interactions  a. 

b.  En  se  limitant  aux  orbitales  de  valence,  donner  les  dia- 
grammes  d’O.M.  des  molecules  de  N2  et  O2. 

c.  Le  dioxygene  est  souvent  qualifie  de  «  biradical  ». 
Justifier  cette  appellation. 

d.  Quelle  est  la  consequence  physique  de  cette  occupation 
electronique  ? 

e.  Quel  serait  le  schema  de  Lewis  le  plus  approprie  ren- 
dant  compte  de  ce  caractere  ? 

f.  Les  radicaux  sont  des  especes  tres  reactives.  Citer  une 
manifestation  de  la  forte  reactivite  du  dioxygene. 

(D’ apres  Concours  E3a  PC.) 


Structure  electronique  des  molecules 


If) 

LU 


©  La  molecule  de  diazote 

1  •  a.  Determiner  la  configuration  electronique  de  l’atome 
d’azote  (Z(N)  =  7)  dans  son  etat  fondamental. 

b.  Proposer  une  representation  de  Lewis  du  diazote  N2. 
De  quel  type  de  liaison  chimique  s’agit-il  ?  Que  dire  du 
moment  dipolaire  du  diazote  ? 

c.  Donner  un  ordre  de  grandeur  de  l’energie  de  la  liaison 
chimique  en  precisant  les  unites. 

d.  Citer  une  utilisation  courante  du  diazote  au  laboratoire. 

2  •  a.  Quelles  sont  les  orbitales  atomiques  en  interaction 
dans  la  molecule  de  diazote  ? 

b.  L’axe  internucleaire  est  note  x.  Dresser  qualitativement 
le  diagramme  des  orbitales  moleculaires  (O.M.).  Donner 
la  forme  des  O.M.  On  precise  l’ordre  energetique  des  O.M. 
de  valence  la,  la*,  n,  2a,  7t*,  2a*. 

c.  Effectuer  le  remplissage  electronique.  Calculer  l’indice 
de  liaison.  Peut-on  faire  le  lien  entre  le  schema  de  Lewis 
etabli  en  1)  b)  et  ce  diagramme  d’O.M.  ? 

d.  Comment  evoluent  les  niveaux  lorsqu’on  eloigne  les 
deux  atomes  d’azote  ?  SOS 

SOS  :  S’ interesser  a  V evolution  du  recouvrement. 


©  L'ion  cyanure  et  le  monoxyde 
de  carbone 

Le  diagramme  des  O.M.  de  valence  de  l’ion  cyanure  est 
donne  ci-dessous.  On  remarquera  que  les  O.A.  issues  de 
N  ont  une  contribution  plus  importante  que  celles  issues 
de  C  dans  l’O.M.  notee  2aalors  que  la  situation  est  inver- 
see  pour  l’O.M.  notee  3a. 

CN“ 

-  4  a 

C  N 

~  2k 

2p  0*0,, 

2 p 


•  •o 


1 K 
2  G 


2s 


lcr 


KJ 

QC 


Du  point  de  vue  energetique,  les  orbitales  3d  du  chrome 
se  situent  a  un  niveau  intermediate  entre  les  O.M.  3a et 
27rde  CN~. 


1  •  Etablir  le  diagramme  des  O.M.  de  la  molecule  de  dioxy- 
gene  O2  (Z(0  =  8)). 


2  •  En  comparant  les  diagrammes  des  O.M.  de  O2  et  CN~, 
commenter  la  position  relative  des  O.M.  1  zr  et  3ade  CN“. 
Citer  une  molecule  diatomique  homonucleaire  dont  le  dia¬ 
gramme  des  O.M.  est  semblable  a  celui  de  CN~. 

3  •  Donner  la  configuration  electronique  a  l’etat  fonda¬ 
mental  de  CN“  (Z(C)  =  6  et  Z(N)  =  7). 


4  •  Deduire  du  diagramme  la  structure  de  Lewis  de  CN  . 

5  •  A  l’aide  du  diagramme,  preciser  par  quel  atome  l’ion 
CN-  se  lie-t-il  a  un  atome  de  chrome  par  une  liaison  de 
coordination.  SOS 


6  •  Les  diagrammes  d’O.M.  de  CN  et  du  monoxyde  de 
carbone  CO  ont  la  meme  allure. 

a.  L’ion  cyanure  CN-  et  la  molecule  CO  sont  isoelectro- 
niques.  Donner  la  signification  de  ce  terme. 

b.  Deduire  du  diagramme  la  structure  de  Lewis  de  CO. 

(D’apres  Concours  ENS.) 

SOS  :  Si  l’ion  cyanure  se  lie  a  V atome  de  chrome  par  une 
liaison  de  coordination,  il  met  en  jeu  le  doublet  decrit par 
sa  H.O.  pour  etablir  cette  liaison. 


©  Planeite  au  voisinage 
d'une  double  liaison 

Soit  la  molecule  d’ethylene  C2H4. 

1  •  a.  Quelle  est  la  geometrie  que  Ton  peut  prevoir  au 
niveau  des  deux  atomes  de  carbone  ? 

b.  En  fait,  la  molecule  est  plane.  La  methode  V.S.E.P.R. 
permet-elle  d’expliquer  cette  planeite  ? 

2  •  En  considerant  que  l’axe  de  la  liaison  C'C2  est  dirige 
par  l’axe  x’x,  on  peut  etablir,  pour  la  molecule,  le  dia¬ 
gramme  d’O.M.  relatif  au  systeme  7rde  la  molecule.  Les 
O.M.  k  sont  construites  a  partir  des  O.A.  py  des  atomes 
de  carbone.  Les  atomes  d’hydrogene  lies  a  l’atome  C'  sont 
dans  le  plan  xzl. 
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Exercices 


a.  Comment  evolue  le  recouvrement  des  deux  O.A.  2 py 
lorsqu’on  fait  tourner  l’axe  y’y2  centre  sur  1’atome  C2  par 
rapport  a  1'axe  y’y 1  centre  sur  l’atome  C1  ? 

b.  Comment  evolue  alors  l’energie  de  1’O.M.  7tet  celle  de 
l’O.M.  it*  par  rapport  a  l’energie  des  O.A.  2 py  ?  SOS 

3  •  Quelles  sont  les  proprietes  de  symetrie  de  l’O.M.  a 
entre  C*  et  C2  ?  L’energie  de  cette  O.M.  est-elle  modifiee 
par  une  telle  rotation  ? 

4  •  Deux  electrons  doivent  etre  places  dans  ce  diagramme. 
Comment  evolue  l’energie  des  electrons  7tlors  de  cette 
rotation  ?  Pourquoi  peut-on  affirmer  que  c’est  la  forma¬ 
tion  de  la  liaison  7tqui  permet  d’expliquer  la  planeite  de 
la  molecule  ? 

SOS  :  S’ interesser  a  V evolution  du  recouvrement. 


Exercices  en  relation 
avec  les  travaux  pratiques 


©  Revelation  sous  U.V. 
des  chromatogrammes 

Les  lampes  U.V.  utilisees  au  laboratoire  pour  reveler  les 
chromatographies  peuvent  emettre,  au  choix,  un  rayon- 
nement  U.V.  de  longueur  d’onde  =  254  nm  ou 
?i2  =  365  nm. 

1  •  Quelle  longueur  d’onde  faut-il  choisir  pour  reveler  : 

a.  du  benzene  dont  l’absorption  maximale  se  situe  vers 
254  nm  ? 

b.  de  l’anthracene  dont  l’absorption  maximale  se  situe  vers 
380  nm  ? 

2  •  Les  formules  de  ces  deux  molecules  sont  donnees  ci- 
dessous. 

benzene  anthracene 

Ecrire  les  formules  mesomeres  les  plus  contributives  et 
commenter  1’evolution  des  longueurs  d’onde  d’absorption 
maximale.  SOS 

SOS :  Revoir  le paragraphe  4,  et  le  chapitre  2 paragraphe  2. 


©  Loi  de  Beer-Lambert 

L’azulene  est  un  compose  organique  dont  la  formule  topo- 
logique  est  donnee  ci-dessous  : 


Le  spectre  d’absorption  de  l’azulene  dissous  dans  le  cyclo¬ 
hexane  est  donne  ci-dessous. 


1  •  Quelle  est  la  longueur  d’onde  Amax  a  laquelle 
l’absorption  de  l’azulene  est  maximale  ?  Prevoir  la  couleur 
de  la  solution  d’azulene  dans  le  cyclohexane.  Commenter. 

2  •  Le  cyclohexane  est  un  alcane  qui  absorbe  dans  l’U.V. 
lointain.  Donner  un  ordre  de  grandeur  des  longueurs  d’onde 
correspondantes.  Pourquoi  le  cyclohexane  a-t-il  ete  choisi 
comme  solvant  pour  realiser  cette  experience  ? 

3  •  On  realise  des  solutions  d’azulene  dans  le  cyclohexane 
a  differentes  concentrations  C.  En  utilisant  toujours  la 
meme  cuve  d’epaisseur  £  =  1,0  cm  et  en  travaillant  a  la 
longueur  d’absorption  maximale  de  l’azulene,  on  a  mesure 
l’absorbance  A  des  differentes  solutions  preparees.  Les 
resultats  suivants  ont  ete  obtenus  : 


C  (mol.L-1) 

-rf- 

1 

o 

<3 

2,0. 10“4 

3,0. 10-4 

1 

o 

A 

0,271 

0,545 

0,807 

1,353 

a.  Tracer  le  graphe  A  =/(C).  Que  peut-on  en  conclure  ? 

b.  En  deduire  le  coefficient  d’extinction  molaire  de  l’azu- 
lene  en  unite  usuelle  puis  en  unite  SI.  SOS 

SOS  :  Voir  V annexe  1. 
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r  • 


•  Definitions,  caracteristiques  et 
consequences  des  interactions 
de  van  der  Waals. 


INTRODUCTION^ 


•  Definitions,  caracteristiques  et 
consequences  de  la  liaison  hydro¬ 
gene. 


•  Classification  periodique  ( cf. 
chap.  1). 

•  Structure  electronique  des  atomes 
et  des  molecules  ( cf.  chap.  9  et 
10). 

•  Caracteristiques  d’un  dipole  elec- 
trostatique  ( cf.  corns  de  Physique) . 


Za  cohesion  des  liquides  et  des  solides  moleculaires 
resulte  d’interactions  intermoleculaires  a  faible 
distance  que  I’on  pent  classer  en  deux  categories : 

-  les  forces  de  van  der  Waals  correspondant  a  des 
interactions  entre  dipoles  electrostatiques ; 

-  les  liaisons  hydrogene. 

Comme  en  temoignent  les  temperatures  de  change- 
ment  d’etat peu  elevees  des  especes  moleculaires  com¬ 
pares  a  celles  des  materiaux  covalents,  metalliques 
ou  ioniques,  ces  interactions  physiques  mettent  enjeu 
de  faible s  energies,  de  I’ordre  de  dix  a  cent  fois  plus 
faibles  que  cedes  des  liaisons  covalentes. 

Ce  chapitre  est  consacre  a  I’etude  du  caractere parti- 
culier  de  ces  interactions  et  de  leurs  multiples  impli¬ 
cations. 
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d 

A*  *B 

•  - ►  • 

-q  p  +q 

p  =  q.AB 

Doc.  1  Un  dipole  est  caracterise 
par  un  moment  dipolaire  p  avec 
p  =  q ,d;p  s ’exprime,  dans  le  sys- 
teme  international  d’unites  en  C.m, 
mais  en  pratique  on  utilise  le 
debye  D. 


+_S  -_S 

LL - CU 
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P  Les  interactions  de  van  der  Waals 

1.1  •  Presentation 


Les  interactions  de  van  der  Waals  qui  se  rencontrent  dans  tous  les  types 
de  composes  mettent  en  jeu  des  forces  electrostatiques  attractives  entre 
dipoles.  Elies  se  caracterisent  par  : 

-  une  faible  energie  (quelques  dizaines  de  kilojoules  par  mole) ; 

-  une  action  de  courte  portee  (quelques  centaines  de  picometres). 


Lorsque  deux  molecules  A  et  B  sont  suffisamment  proches,  trois  situations  peu- 
vent  se  rencontrer  auxquelles  correspondent  trois  types  d’interactions  de  van 
der  Waals  : 

-AetB  presentent  tous  les  deux  un  moment  dipolaire  permanent  (doc.  1  et  2) ; 
-A  possede  un  moment  dipolaire  permanent  et  B  n’en  presente  pas  ; 

- A  et  B  ne  presentent  ni  l’une  ni  l’autre  de  moment  dipolaire  permanent. 

1.2  •  Interactions  entre  deux  dipoles  permanents 

Deux  cas  sont  a  considerer  suivant  que  les  molecules  polaires  sont  fixes  ou 
peuvent  tourner  sous  l'effet  de  l’agitation  thermique. 


Doc.  2  Le  chlorure  d’iode  I-Cl 
(0fus  =  27  °C)etriodoformeHCl3 
(6fus=  119  °C)  sont  polaires. 


Doc.3  Interaction  de  deux  dipoles 
permanents  fixes. 


1.2.1.  Dipoles  permanents  fixes 

Pour  deux  dipoles  fixes  permanents  p a  et  pp,  1’energie  potentielle  d’interac- 
tion  E  depend  de  leur  orientation  relative  (doc.  3).  Ainsi  dans  le  vide  : 


E  =  - 


Pa-Pb 
4%.e0. d 3 


j.  (2  cos#i .  cos#2  -  sin#[ .  sin 02 .  cos (p) 


(II. I) 


Lorsque  les  deux  dipoles  sont  coplanaires  (q>  =  0),  deux  positions  sont  parti- 
culierement  stables  (doc.  4).  La  premiere  (doc.  4  a)  correspond  a  l’energie  mini¬ 
male  : 


2 -Pa-Pb 

471.  e0.  di 


(11.2) 


Dans  le  cas  de  cristaux  moleculaires  (doc.  2),  les  dipoles  permanents  sont  de 
meme  nature  Pa  =Pb  ~P  et  lorsque  les  dipoles  sont  alignes  : 

4n.e0.  di 
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A 

B 

a)  (3H- 

- 

Pa 

Pb 

B 

b)  -  ( 

Pa  1 

) 

A 

Doc.  4  Orientations  privilegiees 
particulierement  stables  de  deux 
dipoles. 


Ce  type  d’interactions  entre  molecules  identiques  assure  la  cohesion  des  cris¬ 
taux  de  monoxyde  d’azote  NO  (0fus  =  -  164  °C  ; p  =  0,15  D),  de  monoxyde  de 
carbone  (0fus  =  -  205  °C  ;  p  =  0,4  D)  ou  d’ozone  (#fus  =  -  193  °C  ;  p  =  0,66  D). 

1.2.2.  Dipoles  permanents  mobiles  :  effet  d'orientation 
ou  interaction  de  Keesom 

Dans  un  gaz  reel,  en  phase  liquide  ou  en  solution,  les  molecules  ne  sont  pas 
dans  une  position  figee  et  sont  susceptibles  de  se  deplacer  et  de  tourner.  Les 
interactions  electrostatiques  exercees  entre  p&  et  pp,  lorsqu’ils  sont  proches, 
tendent  alors  a  orienter  les  dipoles  dans  l’une  des  directions  privilegiees  repre¬ 
sentees  au  document  4  mais  cet  effet  electrostatique  d’orientation  est  concur¬ 
rence  par  l’agitation  thermique  des  molecules,  qui  tend  a  reorienter  les  dipoles 
dans  des  directions  aleatoires. 
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Doc.  5  a)  La  molecule  X2  syme- 
trique  est  apolaire. 
b)  Champ  cree  en  M  par  le  dipole 
permanent  et  polarisation  de  la 
molecule X2  sous  Faction  du  champ 
cree  par  AB.  Les  noyaux  etant  fixes, 
G+  n’est  pas  modifie,  seul  G_  se 
deplace  sous  Faction  de  £iocai. 


a) 


p  =  a.E 


/  \ 

l.m  I 


'V.m-i 


C.mLV-1 


b)  a  =  4TT.en.a' 

y  /  ^ 

C.mLV-1  F.ur1 


p  =  4n.e0.a'.E 


Doc.  6  En  remarquant  que  : 

Q(C)  =  C(F).U(V) 
on  verifie  que  ex’  est  homogene  a 
un  volume. 


espece 

rayon 

covalent 

(pm) 

a’ 

(10-3°  m3) 

H2 

37 

0,79 

02 

73 

1,60 

n2 

75 

1,76 

ci2 

100 

4,61 

Doc.7  Polarisabilite  reduite  a”  de 
molecules  diatomiques. 


Interactions  de  faible  energie 


Les  orientations  de  plus  basses  energies  etant  les  plus  frequentes.  Fenergie 
potentielle  moyenne  d’interaction  est  negative,  ce  qui  correspond  a  une  attrac¬ 
tion  intermoleculaire. 

Ce  phenomene  a  ete  etudie  des  1912  par  le  physicien  hollandais  W.H.  Keesom  ; 
d’oii  le  nom  d’interaction  de  Keesom  donne  a  cet  effet. 


L’energie  potentielle  E k  associee  a  cette  interaction  s’ecrit,  dans  le  vide  : 

2 

3 


ek  =  ■ 


2  2 

Pa  • Pb 


^B.7’.(47t.£0)2.d6 

ou  kB  est  la  constante  de  Boltzmann. 

Pour  un  liquide  moleculaire  pur,  Pa=Pb~P  et : 


d 6 


(11.3) 


-  (I  1.4) 


kB.T.(4n.e0)2.d6 

ou  est  une  constante  qui  depend  de  la  temperature  et  du  moment  dipolaire 
des  molecules  A. 


Les  molecules  d’un  liquide  sont  d’autant  plus  bees  entre  elles  que  leur 
moment  dipolaire  est  eleve  et  que  la  temperature  est  basse. 


1.3  •  Interactions  entre  un  dipole  permanent 
et  un  dipole  induit 

1.3.1.  Creation  d'un  dipole  induit 

Soit  une  molecule  diatomique  homonucleaireX-Jf.  Dans  cette  molecule  le  bary- 
centre  G+  des  charges  positives,  portees  par  les  noyaux  se  confond  avec  le  bary- 
centre  G_  des  charges  negatives  portees  par  les  electrons.  La  molecule  X-X  est 
ainsi  apolaire  (doc.  5  a). 

Si  la  molecule  JG,  de  moment  dipolaire  nul,  est  placee  dans  un  champ  elec- 
trique  E  cree,  par  exemple,  par  une  molecule  polaire  AB  de  moment  dipolaire 
permanent  p  (doc.  5  b),  sous  Faction  de  E,  le  nuage  electronique  de  la  mole¬ 
cule^  se  deforme  et  les  barycentres  des  charges  positives  et  negatives  ne  sont 
alors  plus  confondus  (doc.  5  b).  La  liaison  X-X  se  polarise  et  il  apparait  dans 
X2  un  moment  dipolaire  parallele  a  £  et  de  meme  sens. 

Ce  moment  est  cree  par  la  presence  du  champ  electrique  E  ;  pour  cette  raison, 
il  est  appele  moment  dipolaire  induit  et  note  Pinduit-  H  est  proportionnel  a  E  : 

Pinduit=a(X2).E  (11.5) 

expression  dans  laquelle  a(X 2)  est  la  polarisabilite  electronique  de  la  mole¬ 
cule  X2. 

Dans  le  systeme  international  d’ unites,  la  polarisabilite  s ’exprime  en  C .  m2 .  V^1 
(doc.  6  a).  Cependant,  toutes  les  valeurs  de  polarisabilite  que  l’on  trouve  dans 
des  tables  sont  exprimees  en  unite  de  volume  (m3  ou  cm3).  Il  s’agit  alors  des 
valeurs  de  la  grandeur  a’ ,  appelee  polarisabilite  reduite,  ou  volume  de  pola¬ 
risabilite  definie  par  (doc.  6  b)  : 

a=4n.e0.a’’  (H-6) 

La  polarisabilite  electronique  traduit  F aptitude  d’un  nuage  electronique  a  se 
deformer  sous  Faction  d’un  champ  electrique  exterieur.  Les  electrons  les  plus 
sensibles  a  cette  deformation  sont  les  electrons  de  valence.  Plus  eloignes  du 
noyaux  et  bien  ecrantes  par  les  electrons  de  coeur,  les  electrons  de  valence  sont 
moins  attires  par  le  noyau  et  sont  done  plus  sensibles  aux  influences  exterieures. 
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(*)  Si  le  dipole  est  fixe  l’energie  poten- 
tiel  d’interaction  double  : 

E’d  =  2.£d 

V _ / 


Les  donnees  du  document  7,  page  33 1 ,  montrent  l’influence  du  volume  de  l’ele- 
ment  considere  sur  la  polarisabilite  reduite  a\ 

Les  atomes  de  numero  atomique  eleve,  dont  le  rayon  atomique  est  grand, 
sont  tres  polarisables. 


gaz  noble 

0eb(°C) 

0fuS(°C) 

helium 

-269 

-270 

neon 

-246 

-249 

argon 

-  186 

-  189 

krypton 

-  153 

-  157 

xenon 

-  108 

-  112 

Doc.  8  Temperatures  de  change- 
ment  d’etat  des  gaz  nobles. 


1.3.2.  Effet  d'induction  ou  interaction  de  Debye 

A  l’interaction  entre  une  espece  moleculaire  polaire,  de  moment  permanent  p 
et  une  espece  moleculaire  de  polarisabilite  a  correspond  une  energie  poten- 
tielle  Ed  plus  particulierement  etudiee  par  le  chimiste  hollandais  P.  Debye  (en 
1920).  Pour  des  molecules  libres  de  tourner1*',  elle  s’ecrit  : 


E  D  =  - 


p2.a 


(4n.£0)2.d6 

L’interaction  de  Debye  explique,  par  exemple  : 


d6 


(11.7) 


-  la  solubilite  (faible  cependant)  du  diode  I2  dans  l’eau  H2O  ou  l’ethanol 
C2H5OH  ; 


-  l’existence,  a l’etat  solide,  d’hydrates  de  dichlore  (CI2,  6  FLO),  de  gaz  nobles 
(Kr,  6  H20)  ou  de  methane  (CH4,  7  H20). 
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Doc.  9  Distribution  asymetrique 
des  electrons  d’un  atome  de  kryp¬ 
ton  a  un  instant  donne.  Cette  asy- 
metrie  provoque  l’apparition  d’un 
moment  dipolaire  instantane. 


Pi  Pi 


Doc.  10  Deux  atomes  de  krypton 
voisins  s’influencentmutuellement : 
les  moments  dipolaires  instantanes 
qui  en  decoulent  s’alignent. 


1.4  •  Interactions  entre  deux  dipoles  induits  instantanes 

1.4.1.  Existence  de  dipoles  instantanes 

Le  dichlore  CI2,  constitue  de  molecules  diatomiques  symetriques,  se  liquefie 
a  -  34  °C  sous  la  pression  atmospherique  :  il  est  done  manifeste  que  les  mole¬ 
cules  de  dichlore,  quoique  non  polaires,  s’attirent  mutuellement.  II  en  est  de 
meme,  pour  les  molecules  monoatomiques  des  gaz  nobles,  gaz  qu’il  est  pos¬ 
sible  de  liquefier  voire  de  solidifier  par  refroidissement  a  tres  basse  tempera¬ 
ture  (doc.  8). 

L’interaction  entre  deux  molecules  apolaires  fut  elucidee,  en  1930,  par  le  phy- 
sicien  allemand  F.  London  dans  le  cadre  de  la  Mecanique  quantique  de  l’atome. 
II  justifia  l’existence  de  ces  interactions  en  imaginant  l’existence,  au  sein  des 
molecules,  de  dipoles  instantanes. 

Precisons  cette  notion  en  considerant  un  atome  de  gaz  noble,  par  exemple  de 
krypton  (Z  =  36). 

Statistiquement  cet  atome,  note  Kr1,  est  apolaire,  les  barycentres  des  charges 
positives  et  negatives  etant  confondus.  Cependant,  a  un  instant  donne,  il  est 
possible  que  la  distribution  des  electrons  autour  du  noyau  ne  soit  pas  parfaite- 
ment  symetrique.  Cette  asymetrie  instantanee  dans  la  distribution  de  la  charge 
electronique  s’accompagne  done  de  l’apparition  d’un  moment  dipolaire  ins¬ 
tantane  (doc.  9)  qui  fluctue  au  cours  du  temps.  11  en  est  de  meme  pour  les  mole¬ 
cules  voisines  par  exemple  pour  la  molecule  de  krypton,  notee  Kr2. 

Les  fluctuations  temporelles  des  moments  dipolaires  instantanes  de  molecules 
voisines  ne  sont  pas  independantes  :  leur  couplage  tend  a  aligner  les  moments 
dipolaires  instantanes  (doc.  10).  L’interaction  dipole  instantane-dipole  ins¬ 
tantane  qui  decoule  de  ce  couplage  se  traduit  done  par  une  interaction  attrac¬ 
tive  en  moyenne  entre  ces  deux  molecules  ;  l’energie  potentielle  correspondante 
a  ete  etablie  par  F.  London. 

1.4.2.  Effet  de  dispersion  ou  interaction  de  London 

L’energie  potentielle  d’interaction  entre  les  dipoles  instantanes  qui  apparaissent 
dans  des  molecules  A  et  B  depend  des  polarisabilites  a X  et  ag  des  molecules 


espece 

E  K 

E0 

El 

ci2 

0 

0 

49,5 

ch4 

0 

0 

17,2 

Ar 

0 

0 

8,5 

CO 

=  0 

0,01 

8,7 

HI 

0,03 

0,11 

25,8 

HBr 

0,7 

0,50 

21,9 

HC1 

3,3 

1,0 

16,8 

nh3 

13,3 

1,5 

14,7 

h2o 

36,3 

1,9 

9,0 

Doc.11  Quelques  valeurs  d’ener- 
gie  de  Keesom  E k,  de  Debye  Ed 
et  de  London  E l  en  kJ.moD1 
d'apres  J.A.  Ketelaar. 


J.D.  van  der  Waals  (1837-1923)  physi- 

cien  hollandais.  Prix  Nobel  de  Physique 

en  1910. 
v 


(*)  Lorsque  la  distance  d est  multipliee 
par  2,  la  force  de  van  der  Waals  est  divi- 
see  par  128  :  les  interactions  de  van 
der  Waals  sont  des  interactions  a  tres 
courtes  distances. 

V _ _ _ / 
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considerees,  de  la  distance  d  qui  les  separe  et  de  leurs  energies  de  premiere 
ionisation  E-h 4  et  E\g  : 


E  =  _  3_  /  EjA-EiB  \  (  a  a  •  «/i  kl 

L  2\  E^  +  E^  )'  \  (4n.e0)2.d6  I  d 6 

Pour  un  corps  pur,  A  =  B  el  : 

E  =_  l  _ £i-«2 _ =_  Kl 

L  4  ’  (4n.£0)2.d6  d 6 


(11.8) 


(11.9) 


L’interaction  de  London  est  d’autant  plus  forte  que  les  molecules  consi¬ 
derees  sont  plus  polarisables. 


La  valeur  moyenne,  dans  le  temps,  des  moments  dipolaires  instantanes  est  nulle, 
mais  pas  la  valeur  moyenne  de  leur  energie  d’interaction. 

Les  interactions  de  London  existent  quelle  que  soit  la  molecule  consideree,  que 
celle-ci  soit  polaire  ou  non.  Pour  les  molecules  polaires,  elles  se  superposent 
aux  interactions  de  Keesom  et  de  Debye. 

L’interaction  de  London  explique  par  exemple  : 

-  la  liquefaction  et  la  solidification  des  gaz  nobles  ou  des  corps  simples  diato- 
miques  (Lb,  CL,  N2t  F2,  Cb,  Br2,  l2---) ; 

-  l’existence  de  liquides  et  de  solides  de  substances  apolaires  tels  que  le 
benzene  CgHg,  les  alcanes,  le  tetrachloromethane  CCI4. 


1.5  •  Les  forces  de  van  der  Waals 


En  phase  liquide,  toute  molecule  interagit  avec  ses  voisines  ;  l’interaction  cor- 
respondante  est  la  somme  des  trois  effets  etudies  ci-dessus.  L’ energie  poten- 
tielle  d’attraction  £vdw  s’ecrit  alors  generalement  : 


E\ dW  =  “ 


d6 


4 

d6 


(11.10) 


La  comparaison  des  valeurs  des  energies  correspondant  aux  trois  interactions 
(doc.  11)  revele  l’importance  de  l’energie  de  dispersion  de  London  ;  celle-ci 
est  preponderante  sauf  pour  les  molecules  tres  polaires  comme  celles  d’ am¬ 
moniac  ou  d’eau. 


Une  force  d’attraction  intermoleculaire,  dite  force  de  van  der  Waals  derive 
de  cette  energie  potentielle  ;  elle  varie  en  1  Id1  (  d’ou  sa  tres  courte 
portee. 


1.6  •  Existence  de  forces  repulsives 

Lorsque  deux  molecules  se  rapprochent  a  tres  courte  distance,  les  forces  repul¬ 
sives  entre  noyaux  atomiques  d’une  part  et  entre  nuages  electroniques  d’autre 
part  l’emportent  alors  tres  largement  sur  les  forces  d’attraction  de  van  der  Waals. 
A  ces  forces  repulsives  est  associee  une  energie  potentielle  d’interaction 
repulsive,  notee  ET£ p,  dont  la  valeur  varie  avec  la  distance  d  selon  une  expres¬ 
sion  empirique  du  type  : 

r.  B 


^rep  ■ 


dn 


(II. II) 


Le  chimiste  anglais  J.E.  Lennard-Jones  proposa  la  valeur  n=  12  (cf.  ex.  24). 
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ETep(d)  et  E p  jnt  ( d )  en  fonction  de 
la  distance  intermoleculaire. 


atome 

RCov  (pm) 

RvdW  (pm) 

H 

37 

120 

N 

75 

155 

0 

73 

150 

F 

71 

155 

Cl 

99 

180 

Br 

114 

190 

I 

133 

195 

Doc.  13  Rayon  covalent  ( Rcov )  et 
rayon  de  van  der  Waals  de  quelques 
atomes. 


alcane 

formule 

topologique 

0eb  (°C) 

C4H10 

/\/ 

-0,5 

C5H12 

/v\ 

36,1 

C6Hi4 

/w 

68,7 

C7Hi6 

AAA 

98,4 

c8h18 

/vw 

126 

Doc.  14  Temperatures  d’ ebullition 
d’ alcanes  lineaires  sous  1,013  bar. 


!,  dB  J 

dB>dA 

Doc.15  L’eloignement  des  dipoles 
se  traduit  par  une  diminution  de  leur 
interaction. 


L’ expression  de  l’energie  potentielle  d’interaction  Ep  jnt  entre  deux  molecules 
est  finalement  de  la  forme  : 


E 


P 


_A_ 
d 6 


L’ allure  des  graphes  £vdW  (^)>  £rep (d)  et  Ep  lnt  (d)  est  representee  au  docu¬ 
ment  12. 


A  l’equilibre,  la  plus  courte  distance  separant  deux  molecules  est  celle 
qui  correspond  a  Ep  [nt  minimale.  Pour  deux  atomes  non  lies  (par  cova¬ 
lence),  la  distance  internucleaire  minimale  est  par  definition  la  somme 
de  leurs  rayons  de  van  der  Waals  (doc.  12  et  13). 


Ceux-ci  sont  mesures  par  la  distance  internucleaire  minimale  entre  atomes  iden- 
tiques  non  lies,  double  de  leur  rayon  de  van  der  Waals. 

Pour  s’ entrainer  :  ex.  1,  2,  3,  4,~5  et  6  ) 

1.7  •  Consequences  de  I'existence  des  interactions 
de  van  der  Waals 

Les  temperatures  de  fusion,  d’ebullition,  les  chaleurs  latentes  de  fusion,  vapo¬ 
risation  ou  de  sublimation  «  mesurent  »  les  interactions  intermoleculaires 
qu’il  faut  vaincre  pour  passer  de  1’etat  solide  (courtes  distances,  interactions 
fortes),  au  liquide  (interactions  un  peu  moins  fortes),  puis  au  gaz  (grandes  dis¬ 
tances,  interactions  tres  faibles). 

1.7.1.  Influence  de  la  polarisabilite 

L’ influence  de  la  polarisabilite  des  molecules  sur  l’importance  des  attractions 
intermoleculaires  peut  etre  illustree  par  1’evolution  des  temperatures  de  chan- 
gement  d’etat  des  gaz  nobles,  des  dihalogenes  ou  des  hydrocarbures  dont  les 
molecules  sont  quasiment  apolaires. 

•  Le  document  8  donne  les  temperatures  d’ebullition  et  de  solidification  des 
gaz  nobles  :  on  constate  que  ces  temperatures  augmentent  avec  le  numero  ato- 
mique  de  l’element  et  done  avec  la  taille  de  l’atome. 


Plus  une  molecule  est  volumineuse,  plus  elle  est  polarisable. 


•  A  temperature  et  pression  ordinaires,  le  difluor  et  le  dichlore  sont  gazeux,  le 
dibrome  est  liquide  et  le  diiode  est  solide  :  cette  evolution  est  en  parfait  accord 
avec  celle  des  polarisabilites  et  des  rayons  de  van  der  Waals  des  halogenes 
(doc.  13). 

•  Les  temperatures  d’ebullition  des  alcanes  lineaires  (doc.  14)  croissent  avec 
la  longueur  ou  la  masse  molaire,  done  avec  le  volume  de  celle-ci. 

•  La  presence  de  ramifications  dans  une  molecule  diminue  Lintensite  des  forces 
intermoleculaires  en  eloignant  les  dipoles  et  en  diminuant  leur  intensite  (doc.  15). 
Ceci  contribue  a  diminuer  la  temperature  d’ebullition  de  l’espece  consideree, 
ce  qu’illustrent  les  temperatures  d’ebullition  des  alcanes  isomeres  de  formule 
C5H12  (doc.  16). 
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pentane 

36,1 

2-methyl 

butane 

A/ 
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X 

9,4 

Doc.  16  Temperatures  d’ ebullition 
sous  1,013  bard’alcanes  isomeres 
de  formule  brute  C5H12. 


1.7.2.  Influence  de  la  polarite 

L’influence  de  la  polarite  des  molecules  sur  T importance  des  attractions  intra- 
moleculaires  peut  etre  illustree  en  comparant  les  temperatures  d’ebullition  des 
deux  diastereoisomeres  E  etZ  du  1,2-dichloroethene  : 


Cl 


H 


Cl 


C==C 


H 


H  Cl 

\  / 
c=c 
/  \ 

Cl  H 


p=l,91D;%,  =  60  °C 


p  =  0  D  ;  d6b  =  40  °C 


Ces  deux  molecules  stereoisomeres  ont  des  volumes  comparables.  Les  inter¬ 
actions  de  London  y  sont  done  du  meme  ordre  de  grandeur.  La  presence  d’un 
moment  dipolaire  permanent  dans  le  diastereoisomere  Z  fait  intervenir  des 
interactions  de  van  der  Waals  supplementaires  de  type  dipole-dipole  justifiant 
des  attractions  plus  fortes  entre  les  molecules  de  ce  stereoisomere. 

•  D’autres  proprietes  des  liquides  s’ interpretent  a  l’aide  des  interactions  de 
London  :  e’est  le  cas  de  la  viscosite  des  hydrocarbures  qui  croit  des  essences 
(alcanes  en  Cg)  aux  huiles  (alcanes  ayant  au  moins  vingt  atomes  de  carbone). 

Pour  s’ entrainer  :  ex.  8,  9  et  10  ) 


'O'  IO— C2H5 

\  * 


X 


/ 


-c2h5 


C2H5— yOx 


\ 


<$'■ 


yP'-cn 


2n5 
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Doc.  1 7  Liaisons  hydrogene  dans 
1 ’ethanol. 


E)  La  liaison  hydrogene 

2.1  •  Mise  en  evidence 

Considerons  les  molecules  d’ethanol  (a)  et  de  methoxymethane  (b),  composes 
isomeres  de  formule  brute  C2H60  : 


ch3-ch2-os 

H  H3C  CH3 

(a) 

p  =  1,7D  (b)  p  =  1,3D 

Ces  deux  molecules  ont  des  moments  dipolaires  permanents  relativement 
proches  et  des  volumes  comparables,  done  des  polarisabilites  voisines.  Aussi 
peut-on  penser  que  les  interactions  dipole-dipole  et  dipole  instantane-dipole 
instantane  qui  s’exercent  entre  les  molecules  d’ethanol  d’une  part  et  les 
molecules  de  methoxymethane  d’autre  part  sont  du  meme  ordre  de  grandeur. 


L’ethanol  et  le  methoxymethane  devraient  done  avoir  des  temperatures  d’ebul¬ 
lition  voisines,  ce  qui  n’est  en  realite  pas  le  cas.  En  effet,  l’ethanol  bout  a  78  °C 
et  le  methoxymethane  a  -  25  °C. 


L’ethanol  presente  done  a  l’etat  liquide,  des  forces  intermoleculaires  attrac- 
tives  supplementaires  qui  s’ajoutent  aux  forces  de  van  der  Waals.  Ces  inter¬ 
actions  sont  appelees  liaisons  hydrogene  (doc.  17). 


-8  +8 
A — H - 1 B 


2.2  •  Caracteristiques  de  la  liaison  hydrogene 


■ -  -  2.2.1.  Formation  d'une  liaison  hydrogene 

Doc.  18  Formation  d’une  liaison 

hydrogene  :  les  atomes  A,  H  et  B 
sont  en  general  alignes.  On  repre¬ 
sente  generalement  cette  liaison  en 
pointilles. 


Une  liaison  hydrogene  se  forme  lorsqu’un  atome  d’hydrogene  lie  a  un 
atome  A  tres  electronegatif,  interagit  avec  un  atome  B,  egalement  tres 
electronegatif  et  porteur  d’un  doublet  libre  (doc.  18). 
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Les  atomes  A  et  B  pouvant  intervenir  sont  essentiellement  des  atomes  de  fluor 
F,  d’oxygene  O  et  d’azote  N  et  plus  rarement  de  chlore. 


On  rencontre  ainsi  de  nombreuses  liaisons  hydrogene  dans  l’acide  fluorhy- 
drique  ou  fluorure  d’hydrogene  liquide  HF,  l’eau  liquide  ou  solide  FbO,  le 
methanol  liquide  CH3OH,  ou  l’ammoniac  liquide  NH3  (doc.  19). 


H 

vF/ 

\v 

/p\ 

X\ 

'  H 

H 

vF/ 

\V 

X\ 

'  H 

H' 

vF/ 

\V 

'Y 

,'X\ 

'  H 

ch3 

ch3 

1  ' 

ch3 

If 

Y 

A 

Hs 

\ 

lb- 

A 

H 

H' 

y 

H 

ch3 

ch3 

ch3 

H 

H 

H' 

1 

A 

H 

H 

y 

hh/N 

Y  H 

' 

H  H 

!N 

H 

H 

H 

H 

A 

Doc.  19  Exemples  de  composes 
presentant  des  liaisons  hydrogene 
(en  pointilles). 


2.2.2.  Aspects  energetiques 

L’ energie  d’une  liaison  hydrogene  est  de  l’ordre  de  quelques  dizaines  de  kilo¬ 
joules  par  mole,  soit  environ  dixfois  moins  intense  que  celle  d’  une  liaison  cova- 
lente.  Cette  energie  est  generalement  superieure  a  celles  observees  pour  des 
interactions  de  van  der  Waals  (doc.  1 1  et  20). 


2.2.3.  Aspects  geometriques 

Les  trois  atomes  A,  H  et5  impliques  dans  une  liaison  hydrogene  sont,  lorsque 
cela  est  possible,  alignes. 

La  liaison  hydrogene  B - H  est  environ  deuxfois  plus  longue  que  la  liaison 

covalente  B- H  (doc.  20).  La  longueur  de  la  liaison  B - H  est  inferieure  a  la 

somme  des  rayons  de  van  der  Waals  des  atomes  H  et  B. 

Lorsque  l’atome  d’hydrogene  d’une  liaison  A-H  participe  a  une  liaison  hydro¬ 
gene,  la  liaison  covalente  A-H  est  un  peu  plus  longue,  ce  qui  indique  un  leger 
affaiblissement. 
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Doc.  20  Caracteristiques  de  liai¬ 
sons  hydrogene  dans  quelques 
composes. 
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Doc.  21  Formation  d’une  liaison 
hydrogene  intramoleculaire  dans 
F aldehyde  salicylique. 
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Doc.  22  Evolution  des  tempera¬ 
tures  de  fusion  des  composes 
hydrogenes  d’une  meme  colonne. 


Doc.  23  Acides  2-hydroxyben- 
zoi'que  (a)  et  3-hydroxybenzo'ique 

(b). 


Doc.  24  L’acide  2-hydroxyben- 
zoi'que  (a)  peut,  contrairement  a 
l’acide  3-hydroxybenzoi'que  (b) 
donner  des  liaisons  intramolecu- 
laires,  ce  qui  diminue  le  nombre 
de  liaisons  intermoleculaires  aux- 
quelles  il  peut  participer. 
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2.2.4.  Liaisons  hydrogene  intramoleculaires 

Des  liaisons  hydrogene  peuvent  s’etablir  a  l’interieur  d’une  meme  molecule 
(doc.  21),  elles  sont  alors  dites  intramoleculaires.  II  est  a  noter  qu’un  groupe 
A-H  d’une  molecule  donnee  peut  participer  a  des  liaisons  hydrogene  intermo¬ 
leculaires  ou  intramoleculaires.  Lorsqu’une  substance  presente  des  liaisons 
hydrogene  intramoleculaires,  on  dit  qu’il  y  a  chelation. 

2.3  •  Consequences  de  I'existence  des  liaisons  hydrogene 

L’ interpretation  de  1’evolution  de  proprietes  physiques  ou  chimiques  depen¬ 
dant  de  I’existence  eventuelle  d’interactions  intermoleculaires  repose  sur  les 
resultats  suivants  : 


•  Toutes  les  molecules  participent  a  des  interactions  de  van  der  Waals,  mais 
certaines  peuvent  en  outre  etre  engagees  dans  des  liaisons  hydrogene  :  ces 
deux  types  d’interaction  doivent,  lorsqu’ils  existent,  etre  tous  les  deux  pris 
en  compte. 

•  L’existence  de  liaisons  hydrogene  intramoleculaires  affaiblit  les  effets 
des  liaisons  hydrogene  intermoleculaires  car  elle  en  diminue  le  nombre. 


2.3.1.  Temperatures  de  changement  d'etat 

■  L’ analyse  de  1'evolution  des  temperatures  de  fusion  de  composes  hydroge¬ 
nes  AWq  de  non  metaux  fait  apparaitre  une  discontinuity  tres  nette  pour  l’eau, 
l’ammoniac  et  le  fluorure  d’hydrogene  (doc.  22). 

L’ evolution  des  temperatures  de  fusion  pour  les  autres  composes  hydrogenes 
est  en  accord  avec  l’accroissement  des  forces  de  van  de  Waals,  la  polarisabi- 
lite  des  molecules,  c’est-a-dire  suivant  la  taille  des  molecules,  qui,  pour  une 
colonne  donnee,  croit,  avec  le  nombre  quantique  principal  des  electrons  de 
valence  de  l’atome  central. 

En  revanche,  le  fluorure  d’hydrogene.  1’eau  et  l’ammoniac  ont  des  tempera¬ 
tures  de  fusion  et  d’ebullition  tres  nettement  superieures  a  celles  qu’ils  auraient 
du  fait  de  la  seule  presence  d’interactions  de  type  van  der  Waals. 

Ces  valeurs  exceptionnelles  constituent  une  preuve  de  I’existence  de  liaisons 
hydrogene  particulierement  fortes  dans  ces  composes  solides. 

Les  temperatures  d’ebullition  ainsi  que  les  chaleurs  latentes  des  changements 
d’etat  presentent,  pour  les  memes  raisons,  les  memes  discontinuites. 

■  Les  temperatures  de  fusion  des  acides  hydroxybenzoiques  illustrent  l’in- 
fluence  de  la  formation  de  liaisons  hydrogene  intramoleculaires.  L’acide 
2-hydroxybenzoique  ou  acide  salicylique  (doc.  23  a)  fond  a  159  °C  alors  que 
l’acide  3-hydroxybenzoi'que  (doc.  23  b)  fond  a  203  °C. 

Le  premier  acide  participe  a  des  liaisons  hydrogene  intramoleculaires  et  inter¬ 
moleculaires  (doc.  24).  Ces  dernieres  sont  done  moins  nombreuses  que  dans 
le  second  acide  et  les  molecules  d’acide  2-hydroxybenzo'ique  sont  moins  bees 
entre  elles  que  celles  d’acide  3-hydroxybenzoi'que. 
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APPLICATION  1 


Comparaison  de  temperatures  d'ebullition 


Le  tableau  ci-dessous  compare  quelques  proprietes 
du  propane  C3H8,  de  l’  ethanamine  C2H5NH2  et  de 
l’ ethanol  C2H5OH  : 


espece 

M  (g.mol 

moment 
dipolaire  (D) 

0eb  (°C) 

propane 

44 

0 

-42 

ethanamine 

45 

1,2 

17 

ethanol 

46 

1,7 

78 

Interpreter  les  valeurs  des  temperatures  d’ ebullition. 


■  Ces  trois  especes  ont  des  masses  molaires  voisines 
et  doivent  avoir  des  volumes  comparables,  aussi  leurs 
molecules  participent-elles  a  des  interactions  de 
London  (dipole  instantane-dipole  instantane)  du  meme 
ordre  de  grandeur.  Pour  le  propane  apolaire,  ces  inter¬ 
actions  sont  les  seules  qui  existent  au  sein  du  liquide, 
d’ou  la  valeur  particulierement  basse  de  sa  tempera¬ 
ture  d’ebullition. 


■  L ’ethanamine  et  V ethanol  sont  tous  deux  polaires, 
leurs  molecules  subissent  done  des  interactions  de 
Debye  (dipole  permanent-dipole  induit)  et  de  Keesom 
(dipole  permanent-dipole  permanent).  Elies  peuvent 

en  outre  participer  a  des  liaisons  hydrogene  H - O 

ou  H - N,  d’ou  les  valeurs  elevees  de  leurs  tempe¬ 

ratures  d’ebullition. 


C2H5OH  est  plus  polaire  que  C2H5NH2,  les  interac¬ 
tions  de  van  der  Waals  sont  done  plus  fortes  dans 
l’ethanol  que  dans  l’ethanamine.  D’autre  part,  l’oxy- 
gene  ()£p(0)  =  3,5)  est  plus  electronegatif  que  l’azote 

(Xp(N)  =  3,0),  les  liaisons  hydrogene  H - O  sont 

done  plus  fortes  que  les  liaisons  hydrogene  H - N. 

C’est  ce  phenomene  qui  est  le  plus  important  et  qui 
explique  une  temperature  d’ebullition  plus  elevee 
pour  l’ethanol  que  pour  l’ethanamine. 
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it  Pour  s’ entrainer  :  ex.  11,  12  et  13  ) 


Atome  : 


inferieure  a  la  somme  des  rayons 
de  van  der  Waals,  soit  270  pm. 
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Doc.  26  Dimerisation  d’un  acide 
carboxylique  par  formation  de  liai¬ 
sons  hydrogene. 


2.3.2.  Associations  moleculaires 

■  A  l’etat  solide,  l’eau  ne  presente  pas  moins  de  douze  varietes  cristallines  ;  la 
structure  de  certaines  d’entre  elles  sera  etudiee  en  seconde  annee.  Dans  toutes 
ces  varietes,  un  meme  motif  resultant  de  l’association  par  liaisons  hydrogene 
d’une  molecule  d’eau  avec  ses  quatre  voisines  est  present  (doc.  25).  Un  atome 
d’oxygene  est  au  centre  d’un  tetraedre  dont  les  quatre  sommets  sont  occupes  par 
les  atomes  d’oxygene  de  quatre  autres  molecules  ;  chaque  atome  d’hydrogene 

participe  a  une  liaison  covalente  O-H  et  a  une  liaison  hydrogene  O - H. 

Lors  de  la  fusion  de  la  glace,  certaines  liaisons  hydrogene  sont  rompues,  l’edi- 
fice  cristallin  disparait  pour  laisser  la  place  a  un  liquide  dans  lequel  persistent 
cependant  de  nombreuses  liaisons  hydrogene. 

■  Purs  ou  en  solvants  apolaires  (benzene,  cyclohexane),  certains  acides  car- 

boxyliques  se  dimerisent  par  suite  de  la  formation  de  deux  liaisons  hydrogene 
0 - H-0  (doc.  26). 

■  Cette  dimerisation  se  rencontre  egalement  avec  les  amides  par  suite  de  la 

formation  de  deux  liaisons  hydrogene  O - H-N  (doc.  27  a). 

Cette  liaison  O - H-N  assure  la  stabilite  de  la  structure  en  helice  des  chaines 

polypeptidiques  ;  elle  peut  etre  intramoleculaire  pour  les  structures  presentant 
une  seule  helice  (doc.  27  b)  ou  intermoleculaire  dans  les  structures  a  deux 
helices  telles  que  l’acide  desoxyribonucleique  ou  A.D.N  (doc.  27  c). 

Ce  sont  egalement  des  liaisons  O - H-N  intermoleculaires  qui,  en  s’etablis- 

sant  entre  des  chaines  de  polyamides,  conferent  au  nylon  son  etonnante 
solidite. 
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et  pyrimidique 


chaine  de  phosphate 
desoxyribose 


c) 


A 

Doc.  27  Liaison  O - H-N  dans 

les  amides  (a),  les  chaines  poly- 
peptidiques  (b)  ou  1’A.D.N.  (c). 


■  Les  proprietes  detergentes  des  savons  et  des  lessives,  la  constitution  des 
membranes  biologiques  naturelles  ou  artificielles  (liposomes)  constituent  des 
exemples  pratiques  dissociations  par  interactions  de  van  der  Waals  ou  liai¬ 
sons  hydrogene. 


2.3.3.  Solubilite  et  miscibilite 
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H 
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Doc.  28  Interactions  entre  les 
molecules  de  methanol  et  d’eau. 


nom 

solubilite  (g.L-1) 

ethanol 

totale 

propanol 

totale 

butan-l-ol 

80 

pentan-l-ol 

22 

hexan-l-ol 

7 

heptan-l-ol 

3 

Doc.  29  Solubilite  des  alcools 
dans  l’eau. 


■  La  dissolution  d’un  solute  moleculaire  B  dans  un  solvant  S  peut  etre  repre¬ 
sente  par  l’equilibre  : 

B  (pur)  =  B  (dissous  dans  S) 

Lors  de  la  dissolution  de  B,  les  forces  intermoleculaires  entre  molecules  de  B 
sont  partiellement  detruites  et  il  se  cree  de  nouvelles  interactions  entre  mole¬ 
cules  de  B  passees  en  solution  et  les  molecules  du  solvant  S. 

Le  nombre  et  l’intensite  des  interactions  de  van  der  Waals  ou  des  liaisons  hydro¬ 
gene  qui  s’etablissent  alors  entre  le  solute  et  le  solvant  controlent  la  solubilite 
de  B  dans  S. 


Plus  les  molecules  d’un  solute  peuvent  donner  d’ interactions  intermole¬ 
culaires  avec  celles  d’un  solvant,  plus  ce  solute  est  soluble  dans  le  solvant 
considere. 


L’etude  experimental  des  solubilites  des  composes  moleculaires  montre  que  la 
solubilite  de  B  dans  S  est  d’autant  plus  elevee  que  les  interactions  intermole¬ 
culaires  mises  en  jeu  dans  B  et  S  sont  du  meme  type  :  qui  se  ressemble 
s’  assemble. 

Ainsi : 

-  le  methanol  H3C-OH  et  l’eau  H-OH  constitues  de  molecules  de  volume 
comparable,  polaires  et  participant  a  des  liaisons  hydrogene  sont  miscibles  en 
toute  proportion  {doc.  28) ; 

-  le  diiode  h,  apolaire  et  qui  ne  peut  participer  a  des  liaisons  hydrogene,  est 
tres  faiblement  soluble  dans  l’eau  alors  qu'il  est  tres  soluble  dans  le  cyclo¬ 
hexane  C6H12  apolaire  et  depourvu  lui  aussi  de  liaisons  hydrogene. 
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■  La  solubilite  des  composes  organiques  dans  1’eau,  parametre  essentiel  pour 
leur  separation,  leur  extraction  ou  leur  purification  lors  de  leur  synthese,  depend 
fortement  de  la  longueur  de  leur  chame  carbonee  (doc.  29,  page  339)  :  plus 
cette  chaine  est  longue  plus  l’etablissement  de  liaisons  hydrogene  est  difficile 
dans  le  cas  de  composes  azotes  ou  oxygenes. 

■  La  comparaison  de  la  solubilite  d’especes  isomeres  met  en  evidence  l'in- 
fluence  de  la  presence  de  liaisons  hydrogene  intramoleculaires,  ainsi  le 
2-nitrophenol  (doc.  30  a)  est  pres  de  trois  fois  moins  soluble  dans  l’eau  que  le 
4-nitrophenol  (doc.  30  b). 


Doc.  30  Nitrophenols. 


APPLICATION  2 


Quelques  configurations  electroniques 


Proposer  une  interpretation  pour  les  deux  observa¬ 
tions  experimentales  suivantes  : 

-  Pacide  (Z)-butenedioique  a  une  temperature  de 
fusion  inferieure  a  cede  de  son  diastereoisomere  (E)  ; 

-  I’acide  (Z)-butenedioique  est  beaucoup  plus  soluble 
dans  I’eau  que  son  diastereoisomere  (E). 

■  Les  molecules  d’acide  (Z)-butenedio'ique  presen- 
tent  des  liaisons  hydrogene  intramoleculaires 
(doc.  31a);  elles  participent  done  a  moins  de  liaisons 
hydrogene  intermoleculaires  que  celles  de  son  diaste¬ 
reoisomere  ( E )  (doc.  3 1  b).  En  consequence,  elles  sont 
moins  liees  les  unes  aux  autres,  ceci  explique  que  l’acide 
(Z)-butenedioi'que  fond  a  une  temperature  de  fusion 
plus  basse  que  l’acide  CEl-butenedio'ique. 
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Doc.  31  Liaison  hydrogene  intramoleculaire  dans 
le  stereoisomere  (Z). 


■  Si  Lon  cherchait  a  interpreter  la  solubilite  de  ces 
deux  acides  en  ne  considerant  que  des  interactions 
dues  a  l’existence  de  liaisons  hydrogene,  on  arrive- 
rait  a  la  conclusion  que  le  stereoisomere  (Z),  siege  de 
liaisons  hydrogene  intramoleculaires  et  donnant  done 
moins  de  liaisons  avec  l’eau  que  le  stereoisomere  (E), 
serait  le  moins  soluble. 


Pour  interpreter  l’observation  experimental,  il  est 
necessaire  de  considerer  qu’il  existe  d’autres  inter¬ 
actions  entre  les  molecules  d’acide  et  les  molecules 
d’eau  :  ce  sont  les  interactions  de  van  der  Waals.  Ces 
interactions  sont  tres  fortes  entre  l’eau,  solvant  polaire, 
et  le  stereoisomere  (Z)  polaire  alors  qu’elles  sont 
beaucoup  plus  faibles  entre  l’eau  et  le  stereoisomere 
(E)  apolaire  (doc.  32). 


Doc.  32  Polarites  des  molecules  d’eau  (a)  et 
d’ acides  butenedio'ique  (Z)  (b)  ou  (E)  (c). 


Remarque  :  II  conviendrait  en  toute  rigueur  de  prendre 
en  compte  egalement  les  interactions  de  van  der  Waals 
pour  interpreter  les  valeurs  relatives  des  tempera¬ 
tures  de  fusion,  les  molecules  polaires  du  stereoiso¬ 
mere  (Z)  interagissant  plus  fortement  que  celles, 
apolaires,  du  stereoisomere  (E).  L'  experience  montre 
toutefois  quid  1’ influence  de  la  presence  des  liai¬ 
sons  hydrogene  est  predominante  pour  la  cohesion 
de  ces  acides  a  V  etat  solide. 
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Doc.  33  Acides  2-hydroxyben- 
zoi'que  (a)  et  4-hydroxybenzoique 

(b). 


Les  resultats  de  V application  2  confirment  que  : 


Pour  interpreter  les  proprietes  physiques  d’especes  moleculaires,  il  est 
necessaire  de  prendre  en  compte  les  deux  types  d ’interactions  : 

-  celles  de  van  der  Waals  selon  leur  polarite  et  leur  polarisabilite ;  l’etude 
de  la  polarite  implique  l’etude  prealable  de  la  geometrie  (V.S.E.P.R.),  des 
moments  dipolaires  de  liaison  et  de  ceux  des  doublets  libres  ; 

-  celles  liees  a  l’existence  de  liaisons  hydrogene  intermoleculaires  et  le 
cas  echeant  intramoleculaires. 


&  Pour  s’ entrainer  :  ex.  15  et  16  ) 


2.3.4.  Evolution  des  proprietes  acido-basiques  :  influence  des  liai¬ 
sons  hydrogene  intramoleculaires 


(*)  Un  acide  est  d’autant  plus  fort  que 
la  valeur  de  sa  constante  d’acidite 
A"a  est  elevee  ou,  ce  qui  est  equivalent, 
que  celle  de  son  pAfA  est  faible 
(P^A  =  -  log  Ka). 

\ _ 1 _ 


Pour  l’acide  2-hydroxybenzoi'que,  p =  3,0  alors  que  pour  l’acide 
4-hydroxybenzoique  p Kp^  =  4,6  (doc.  33).  Comment  interpreter  cette  diffe¬ 
rence  ? 

Comme  nous  le  rappellerons  au  chapitre  16,  un  acide  HA  reagit  avec  l’eau  selon 
une  reaction  d’equation  : 

HA  +  H20  =  A~+  H30+ 
caracterisee  par  une  constante  d’eqmlibre  :  *A  = 


Doc.  34  La  liaison  hydrogene 
intra-moleculaire  qui  se  forme,  sta¬ 
bilise  la  base  conjuguee  de 
1' acide  2-hydroxybenzoique. 


(**)  Lire  V annexe  9. 


L’acide  HA  est  d’autant  plus  fort  qu’il  perd  facilement  un  proton  et  done  que 
sabase  conjuguee  se  forme  facilement  * "  \  Tout  effet  stabilisant  la  base  conju¬ 
guee  rend  l’acide  plus  fort. 

Contrairement  a  celle  de  l’acide  4-hydroxybenzoique,  la  base  conjuguee  de 
l’acide  2-hydroxybenzoique  est  stabilisee  par  la  formation  d’ une  liaison  hydro¬ 
gene  intramoleculaire  (doc.  34),  d’ou  les  valeurs  observees. 

QfPour  s’ entrainer  :  ex.  17  ) 


2.3.5.  Liaison  hydrogene  et  spectroscopie  infrarouge 

Le  principe  de  la  spectroscopie  infrarouge  (I.R.)  est  decrit  dans  V annexe  9  ; 
interessons-nous  a  la  bande  d’ absorption  due  a  la  vibration  de  la  liaison  O-H 
presente  dans  les  alcools  ou  les  acides  carboxyliques. 

L’ association  des  molecules  de  ces  composes  oxygenes  par  liaisons  hydrogene 
modifie  la  position  et  la  forme  de  la  bande  d’absorption  : 

-  pour  un  groupe  O-H  libre,  e’est-a-dire  non  engage  dans  une  liaison  hydro¬ 
gene,  le  spectre  presente  une  bande  fine  a  environ  3  700  cm-1,  e’est  le  cas 
pour  l’ethanol  en  phase  vapeur  ou  en  solution  diluee  dans  un  solvant  avec  lequel 
il  n’etablit  pas  de  liaisons  hydrogene  (doc.  35  a,  page  suivante) ; 

-  pour  un  groupe  O-H  lie,  e’est-a-dire  participant  a  des  liaisons  hydrogene, 
on  observe  une  bande  relativement  large  vers  3  350  cm-1,  e’est  le  cas  pour 
l’ethanol  pur  ou  en  solutions  concentrees  (doc.  35  b,  page  suivante). 

Cette  diminution  du  nombre  d’onde  crresulte  de  l’affaiblissement  de  la  liaison 
covalente  O-H  et  par  consequent  de  la  constante  de  force  k  de  cette  liaison  (**\ 
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Doc.35  Extraits  des  spectres  infra-  ► 
rouge  de  1 ’ethanol  CH3-CH2-0-H : 

a)  en  phase  vapeur  ; 

b)  en  solution  a  10  %  en  masse  dans 
le  tetrachloromethane. 


2,5  3  4  5 


4000  3500  3000  2500  2000 

a  (cm-1) 

Doc.  36  Spectre  infrarouge  de 
l’acide  ethanoi'que  concentre. 


Le  spectre  I.R.  de  l’acide  ethanoi'que  en  solution  relativement  concentree 
(doc.  36)  presente  un  net  chevauchement  de  la  bande  due  a  la  vibration  des  liai¬ 
sons  C-H  et  de  la  bande  due  aux  vibrations  des  liaisons  O-H  ;  un  tel  chevau¬ 
chement  est  caracteristique  de  groupes  O-H  fortement  lies. 

La  spectroscopie  infrarouge  est  une  technique  tres  utilisee  pour  detec- 
ter  la  presence  de  liaisons  hydrogene  tant  a  l’etat  solide  qu’en  solution 
pour  des  especes  minerales  ou  organiques. 


2.3.6.  Autres  consequences  de  la  presence  de  liaison  hydrogene 

Parmi  les  nombreuses  proprietes  physiques  qui  dependent  de  la  presence  de 
liaisons  hydrogene,  et  eventuellement  d’interactions  de  van  der  Waals,  on  peut 
encore  citer  la  masse  volumique  et  la  viscosite. 


■  La  presence  de  liaisons  hydrogene  intermoleculaires  ou  intramoleculaires  a 
generalement  pour  effet  de  «  resserrer  » les  molecules  les  lines  contre  les  autres, 
ce  qui  diminue  le  volume  molaire  et  ainsi  augmente  la  masse  volumique. 

Ainsi  a  20  °C,  la  masse  volumique  du  butan-l-ol  CH3-CH2-CH2-CH2-OH 
qui  presente  des  liaisons  hydrogene,  est  de  0,8098  g.cnT3  alors  que  celle  de 
son  isomere  l’ethoxyethane  ou  «  ether  »  CH3-CH2-O-CH2-CH3,  depourvu  de 
liaisons  hydrogene,  n’est  que  de  0,7410  g .  cm-3. 


b) 
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Doc.  37  Formules  topologiques  : 
a)  du  glycerol  ou  propan- 1,2,3- 
triol ;  b)  du  glucose. 

Chaque  molecule  peut  participer  a 
de  nombreuses  liaisons  hydrogene. 


■  Les  liaisons  hydrogene  intermoleculaires  associent  les  molecules  des  liquides 
entre  elles,  ce  qui  a  pour  effet  de  rendre  plus  difficiles  leurs  deplacements  rela- 
tifs.  La  presence  de  liaisons  hydrogene  reduit  done  la  fluidite  d’un  liquide  et 
en  augmente  la  viscosite. 

Ainsi  a  0  °C,  la  viscosite  du  butan-l-ol  est  dix  huit  fois  plus  grande  que  celle 
de  son  isomere  l’ethoxyethane  ou  «  ether  ». 

II  est  facile  de  verifier  au  laboratoire  que  le  glycerol  (doc.  37  a)  est  un  liquide 
tres  visqueux  et  qu’une  solution  concentree  de  glucose  (doc.  37  b)  est  tres 
sirupeuse. 

Pour  s’ entratner  :  ex.  18  et  19  ) 
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Les  interactions  de  van  der  Waals 


•  Les  interactions  de  van  der  Waals  mettent  en  jeu  des  forces  electrostatiques  attractives  entre  dipoles  et 
se  caracterisent  par  un t  faible  energie  (quelques  dizaines  de  kilojoules  par  mole)  et  une  courte portee  (quelques 
centaines  de  picometres). 

•  Les  dipoles  qui  interagissent  peuvent  etre  permanents  (doc.  1),  induit  (doc.  2)  ou  instantanes  induits  (doc.  3) : 


Ooc.  1  Dipole  permanent  Doc.2  Dipole  induit :  Doc.3  Dipole  instantane  induit. 

p  =  S.e.d  Pinduit =  a(X2).E 


a est  la  polarisabilite  de  la  molecule  Ao.  La  polarisabilite  d’une  molecule  est  proportionnelle  au  volume  de 
celle-ci :  plus  une  molecule  est  volumineuse,  plus  elle  est  polarisable  et  plus  les  interactions  de  van  der  Waals 
entre  les  molecules  sont  intenses. 


•  Les  interactions  de  van  der  Waals  correspondent  a  trois  types  d’effets  : 

-  effet  d’orientation  ou  interaction  de  Keesom  entre  dipoles  permanents  ; 

-  effet  d’induction  ou  interaction  de  Debye  entre  dipoles  permanents  et  dipoles  induits  ; 

-  effet  de  dispersion  ou  interaction  de  London  entre  dipoles  instantanes  et  induits. 

Chacune  de  ces  interactions  est  caracterisee  par  une  energie  potentielle  de  la  forme  £p  =  -  K  /  d°. 
Pour  une  molecule  polaire,  l’energie  potentielle  d ’ attraction  £vdw  s’ecrit  alors  : 

Kk+Kv  +  Kv  =_± 
d6  d6 


^vdW 


I Y;'  force  d’attraction  intermoleculaire,  dit  &  force  de  van  der  Waals 


derive  de  cette  energie  potentielle  :  elle  varie  en 


d 7‘ 


•  L’etat  d’equilibre  d’un  systeme  moleculaire  resulte  de  la  superpo¬ 
sition  d’ interactions  attractives  de  van  der  Waals  et  d’interactions 
repulsives  entre  nuages  electroniques.  A  l’equilibre,  Lenergie  poten¬ 
tielle  d’interaction  £p  jnt  est  minimale  (doc.  4).  La  distance  internu- 
cleaire  entre  deux  atomes  non  lies  a  l’equilibre  permet  de  definir  le 
rayon  de  van  der  Waals  des  atomes  dans  les  molecules. 

•  Les  interactions  de  van  der  Waals  permettent  d’expliquer  : 

-  la  liquefaction  et  la  solidification  d’especes  moleculaires  ; 
-revolution  des  temperatures  de  changement  d’etat  des  «  gaz  nobles  », 
des  dihalogenes,  des  hydrocarbures... 

-  les  differences  de  solubilite  d’un  meme  solute  dans  divers 
solvants... 


Doc.  4  Energies  potentielles  d’in¬ 
teraction. 
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La  liaison  hydrogene 

•  Une  liaison  hydrogene  se  forme  lorsqu’un  atome  d’hydrogene  lie  a  un  atome  tres  electronegatif,  note  A, 
se  rapproche  d’un  atome  B,  egalement  tres  electronegatif  et  porteur  d’un  doublet  libre. 

-S  +5 

liaison  covalente  liaison  hydrogene 

Les  atomes  A  et  B  pouvant  intervenir  sont  essentiellement  des  atomes  de  fluor  F,  d’oxygene  O  et  d’azote  N 
et  plus  rarement  de  chi  ore. 

•  L’ energie  d’une  liaison  hydrogene  est  de  1‘ordre  de  quelques  dizaines  de  kilojoules  par  mole,  soit  environ 
dixfois  moins  que  pour  une  liaison  covalente.  Cette  energie  est  generalement  superieure  a  celles  associees 
aux  interactions  de  van  der  Waals.  L’existence  de  la  liaison  hydrogene  se  manifeste  par  une  energie  de  liai¬ 
son  en  general  plus  forte  que  l’energie  d’interaction  de  van  der  Waals. 

•  Les  trois  atomes  A,  H  et  B  impliques  dans  une  liaison  hydrogene  sont  generalement  alignes.  La  liaison 

hydrogene  B - H  est  environ  deuxfois  plus  longue  que  la  liaison  covalente  fi-H,  mais  elle  est  inferieure 

a  la  somme  des  rayons  de  van  der  Waals  des  deux  atomes  H  et  B. 

Lorsque  l’atome  d’hydrogene  d’une  liaison  A-H  participe  a  une  liaison  hydrogene,  la  liaison  covalente  A-H 
est  un  peu  plus  longue,  ce  qui  indique  un  leger  affaiblissement. 

•  Des  liaisons  hydrogene  peuvent  s’etablir  a  l'interieur  d’une  meme  molecule,  elles  sont  alors  dites  intra¬ 
moleculaires  (doc.  5).  11  y  a  chelation.  II  est  a  noter  qu'un  groupe  A-H  d’une  molecule  donnee  peut  partici- 
per  a  des  liaisons  hydrogene  intermoleculaires  ou  intramoleculaires. 


H 


Doc.  5  Liaison  hydrogene  intramoleculaire. 


•  Pour  interpreter  les  proprietes  physiques  d’especes  moleculaires,  il  est  necessaire  de  prendre  en  compte 
les  deux  types  d’interactions  : 

-  celles  de  van  der  Waals,  selon  leur  polarite  et  leur  polarisabilite  ; 

-  celles  liees  a  l’existence  de  liaisons  hydrogene  intermoleculaires  et  le  cas  echeant  intramoleculaires. 

•  L’existence  de  liaison  hydrogene  est  a  l’origine  : 

-  des  valeurs  particulierement  elevees  des  temperatures  de  fusion  et  d’ebullition  du  fluorure  d'hydrogene 
HF,  de  l’ammoniac  NH3  et  surtout  de  l’eau  HoO  ; 

-  des  diverses  structures  cristallines  de  la  glace  ; 

-  de  l’association,  a  l’etat  liquide  ou  en  solution,  de  molecules  presentant  des  groupes  O-H  ou  N-H  (alcools, 
acides  carboxyliques,  amines,  polyamides...) ; 

-  de  la  grande  solubilite  dans  l’eau  des  alcools,  des  acides  carboxyliques,  des  amines  a  chaines  courtes  ; 

-  du  caractere  sirupeux  des  polyols  liquides  ; 

-  de  1’abaissement  du  nombre  d’onde  caracteristique  des  bandes  d’absorption  des  groupes  O-H  ou  N-H  en 
spectroscopie  infrarouge... 
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Exercices 


Pour  certains  calculs  on  pourra  utiliser  les  valeurs  sui- 
v  antes  : 

£q  =  8,854 . 10-12  F.  m-1  ; 
e=  1,602. 10-19  C; 
kB  =  1,381. 10“23  J.K-1  ; 

Na  =  6,022. 1023  mol'1  ; 

1,00  D  =  (10-29/3)  C.m  =  3,33  .  IQ-30  C.m. 


SOS  :  1  •  a.  Considerer  les  formules  mesomeres  les  plus 
probables,  puis  I’hybride  de  resonance. 

1  •  b.  N’  utiliser  que  des  unites  du  systeme  international. 
1  •  c .  Ne  compter  qu  une  fois  chaque  interaction. 

&  Dipoles  permanents  libres ; 
interactions  de  Keesom 


Applications  directes  du  cours 


4Q)  Nature  des  interactions 

1  •  Etablir  la  formule  de  Lewis,  la  structure  geometrique, 
puis  le  caractere  polaire  ou  non  polaire  des  molecules  de 
formules  : 

N2,  Br2,  HI,  CC14,  CH3CI,  BF3,  PH3,  C02 


2  •  Rappeler  la  nature  des  trois  types  d’interactions  de  van 
der  Waals  susceptibles  de  s’etablir  entre  deux  molecules. 

3  •  En  deduire  celles  qui  peuvent  s’exercer  entre  les  mole¬ 
cules  des  couples  suivants  : 

a.  (  N2,  N2)  b.  ( H-I,  H-I) 

d.  (  BF3i  BF3)  e.  (C02,  C02) 
g.  (CC14,  C02)  h.  (CH3C1,  BF3) 
j.  (PH3,  C02)  k.  (PH3  H-I) 


c.  (CC14,  CC14) 
f.  (Br2  H-I) 
i.  (  PH3  PH3) 

1.  (CH3C1,  BF3). 


Donnees  : 

Numero  atomique  :H:  1;B:5;C:6;0:8;F:9; 
P  :  15  ;  Cl :  17  ;  Br  :  35;  1 :  53 


L’energie  potentielle  d' interaction  Ep  de  deux  dipoles  per¬ 
manents  mobiles  de  moment  dipolaire  pA  et  pB  distants  de 
d  vaut  dans  le  vide  et  a  la  temperature  T  : 

c  2  Pa2-Pb2 

= - • - 3 — 7 

3  kB.T.(4n.e0)2.d 6 

ou  kB  est  la  constante  de  Boltzmann. 

Soit  deux  molecules  de  bromure  d’hydrogene  H-Br  de 
moment  dipolaire  p  =  0,82  D  situees  a  une  distance 
d  =  310  pm. 

1  •  Calculer  l’energie  potentielle  d’interaction,  dans  l’etat 
liquide,  de  deux  molecules  de  bromure  d 'hydrogene  en 
joule  (J),  puis  en  electron-volt  (eV)  a  298  K. 

2  •  En  deduire  l’energie  potentielle  d’interaction  pour 
une  mole  de  molecules  de  bromure  d ’hydrogene. 
Conclure.  SOS 

SOS  :  2  •  Ne  compter  qu’une  fois  chaque  interaction. 

Dipoles  induits  ;  interactions 
de  Debye 


Dipoles  permanents  fixes 

L’energie  potentielle  d’interaction  Ep  de  deux  dipoles 
permanents  fixes  de  moment  dipolaire  Pa^Pb  distants 
de  d  vaut  dans  le  vide  : 

2.pA.pB 

P  47t.  £0,  d3 

1  •  Soit  deux  molecules  d 'ozone  de  moment  dipolaire 
p  =  0,66  D  distantes  de  d. 

a.  Etablir  la  formule  de  Lewis  de  l’ozone  ;  en  deduire  que 
cette  molecule  est  effectivement  polaire.  SOS 

b.  Calculer  l’energie  potentielle  d’interaction,  a  l’etat 
solide,  de  deux  molecules  d’ozone  en  joule  (J),  puis  en 
electron-volt  (eV)  pour  d\  =  300  pm,  puis  i/2  =  600  pm. 

c.  En  deduire  dans  les  deux  cas,  les  energies  potentielles 
d’interaction  pour  une  mole  de  molecules.  Conclure.  SOS 

2  •  Les  biologistes  ont  etudie  les  interactions  qui  s’eta- 
blissent  entre  les  groupes  amino  -NH2  (pA  =1 ,3  D)  et  lipide 
-NH-CO-  (pa  =  3,6  D)  de  la  partie  hydrophobe  des  pro- 
teines.  Calculer,  en  kJ. mol- ,  l’energie  potentielle  d’in¬ 
teraction  de  ces  deux  groupes  lorsqu’ils  sont  distants  de 
d  =  350  pm. 


Le  moment  dipolaire  induit /?induit  9ui  apparait  lorsqu'une 
molecule  est  placee  dans  un  champ  electrique  E  peut 
s’ecrire  : 

P induit  =  ®  •  E  =  4 . 71 .  £q  .  CC  ,  E 

1  •  a.  Rappeler  les  unites  de Pinduit et  de  E  dans  le  systeme 
international. 

b.  En  deduire  les  unites  de  aet  de  a’.  SOS 

c.  Justifier  le  nom  de  volume  de  polarisabilite  souvent 
donne  a  a’. 

2  •  L’energie  potentielle  d’interaction  Ed  d’une  molecule 
de  methane  CH4  de  volume  de  polarisabilite  : 

a’  =  — - —  =  2,60. 10-24  cm3 
4.7t.e0 

et  d’une  molecule  de  trichloromethane  ou  chloroforme  de 
moment  dipolaire p  =  1,85  D  placees  a  une  distance  i/l’une 
de  l’autre  vaut :  9 

£„  =  -  r-« 

(471 .  £0)2 .  d 6 

Calculer  E □  pour  d  =  400  pm.  Le  resultat  sera  exprime  en 
joule  (J),  en  electron-volt  (eV),  puis  pour  une  mole 
d'interactions.  Conclure. 

SOS  :  1  •  b.  Revoir  le  cours  si  necessaire. 
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Exercices 


o  Polarisabilite  des  atomes  et  des  ions 

1  •  Commenter  1’evolution  des  volumes  de  polarisabilite 
a’(en  10^30  m3)  des  halogenes,  puis  des  ions  halogenures. 
Pour  chaque  element,  justifier  l’ecart  observe  pour  les  deux 
valeurs  fournies. 


espece 

F 

Cl 

Br 

I 

volume  de 
polarisabilite 
a’  (IO-30  m3) 

0,38 

2,28 

3,34 

5,11 

espece 

F“ 

ci- 

Br- 

I 

volume  de 
polarisabilite 
cC  ( 10  30  m3) 

0,81 

2,98 

4,24 

6,45 

2  •  Pour  chaque  serie,  commenter  1’evolution  des  volumes 
de  polarisabilite  a’  (en  IQ-30  m3) 


espece 

Be 

B 

C 

N 

0 

F 

Ne 

volume  de 
polarisabilite 
a'  (IO-30  m3) 

5,6 

3,0 

1,8 

1,10 

0,80 

0,56 

0,39 

espece 

He 

Ne 

Ar 

Kr 

Xe 

volume  de 
polarisabilite 
a'  (IO-30  m3) 

0,16 

0,39 

1,64 

2,48 

4,04 

Donnees  : 


espece 

dichlore 

tetrachloro¬ 

methane 

volume  de 

polarisabilite  a'  : 

a’=  a /  (4.jt.e0) 

4,61.  IO-30  m3 

10,5.  IO-30  m3 

energie 

d’ionisation 

1  108  kJ. moH 

1  107  kJ.moL1 

distance 

d’interaction 

360  pm 

300  pm 

SOS  :  Ne  compter  qu’unefois  chaque  interaction. 


Interactions  attractives, 
interactions  repulsives 

Les  graphes  A,  B  et  C  du  document  ci-dessous  represen- 
tent,  en  fonction  du  rapport  d/ <Tu,  les  energies  potentielles 
repulsive  £pr,  attractive  £pa,et  globale  £pg,  pour  des  mole¬ 
cules  de  krypton  liquide  en  interaction  a  la  distance  d  Pune 
de  1’ autre. 

1  •  Attribuer  chacun  des  graphes  aux  energies  £pr,  £pa  et 

F 

cpg 

2  •  Que  represente  la  valeur  d  =  <7lj  ? 

3  •  Que  represente  le  minimum  du  graphe  A  ? 

4  •  En  deduire  le  rayon  de  van  der  Waals  des  molecules 
monoatomiques  considerees. 


Q  Dipoles  induits  instantanes  ; 
interactions  de  London 

1  •  Rappeler  l’origine  des  interactions  de  van  der  Waals 
existant  entre  molecules  apolaires.  Donner  des  exemples 
pratiques  de  l’existence  de  ces  interactions. 

2  •  L’energie  potentielle  d’interaction^L  entre  les  dipoles 
instantanes  apparus  dans  des  molecules  A  et  B  de  polari- 
sabilites  a ^  et  a g,  d’energies  d’ionisation  et  E[g  et 
situees  a  une  distance  d  s’ecrit : 

£  /  E[  /\ ,  \  /  OCa  .  aB  \ 

2  l  E[a  +  E{B  I  V  (47t.  e0)2.  d 6  / 

a.  Simplifier  cette  expression  lorsque  A  =  B. 

b.  Calculer  l’energie  potentielle  d 'interaction  E l  entre 
deux  molecules  de  dichlore,  puis  pour  une  mole  de  mole¬ 
cules.  Conclure.  SOS 

c.  Memes  questions  pour  le  tetrachloromethane  CCQ. 
Conclure. 


Ep  1,5 

1,0 

0,5 

0 

-0,5 

-1,0 

-  1,5 

-2,0 

0,8  1,0  1,2  1,4  1,6  1,8  2,0 


Temperatures  de  changement 
d'etat 


Interactions  de  faible  energie 


Temperatures  de  changement  d'etat 
des  alcanes  et  des  halogenoalcanes 


1  •  Correler  1’evolution  des  temperatures  de  changement 
d’etat  des  dihalogenes  a  celle  des  rayons  de  van  der  Waals 
des  atomes  d’halogene. 


espece 

F2 

Cl2 

Br2 

I2 

rayon  de  van 
tier  Waals  (pm) 

155 

180 

190 

195 

0fus  (°C) 

-220 

-  101 

-7 

114 

#eb  (°C) 

-  188 

-35 

59 

184 

2  •  Le  tableau  ci-dessous  donne  les  temperatures  de  fusion 
du  methane  et  de  quelques-uns  de  ses  derives. 


espece 

ch4 

cf4 

CC14 

CHCI3 

CH2C12 

CH3C1 

Aus  (°C) 

-183 

-187 

-23 

-63 

-95 

-97 

Analyser  1’ evolution  des  temperatures  de  fusion  : 

a.  pour  les  especes  de  formules  CX4  (X  :  H  ;  F  ;  Cl) ; 

b.  pour  les  quatre  especes  chlorees. 


Donnees  : 

Volumes  de  polarisabilite  a’  des  liaisons  C-X  : 


liaison 

C-H 

C-F 

C-Cl 

a'  (IO-30  m3) 

0,67 

0,62 

2,56 

Temperatures  de  fusion  et  polarite 

1  •  Le  moment  dipolaire  du  toluene  (ou  methylbenzene) 
C6H5-CH3  vaut  pj  =  0,36  D,  pj  etant  dirige  du  cycle  vers 
le  groupe  methyle.  Celui  du  phenol  (ou  hydroxybenzene) 
C6H5-OH  vaut  pp  =  l,6D,pp  etant  dirige  du  cycle  vers  le 
groupe  hydroxyde. 

a.  Ecrire  des  formules  mesomeres  du  phenol  et  justifier  le 
sens  de  pp. 

b.  Determiner  les  moments  dipolaires  du  1,2-methylphe- 
nol  et  du  1,3-methylphenol.  SOS 


2  •  Interpreter  1’evolution  de  leurs  temperatures  de  fusion : 


espece 

1 ,2-methylphenol 

1 ,3-methylphenol 

c 

VI 

0 

n 

30,9 

12,2 

SOS  :  Utilise r  une  construction  graphique  ou  le  theoreme 
de  Pythagore  generalise. 


Le  tableau  ci-dessous  donne  les  temperatures  d’ebullition 
(en  °C)  des  alcanes  lineaires  7?-H  et  de  leurs  derives  halo- 
genes  R-X,  les  1-halogenoalcanes. 


R-  X 

H 

F 

Cl 

Br 

I 

ch3- 

-  161 

-78 

-24 

4 

42 

CH3-CH2- 

-89 

-38 

12 

38 

72 

CH3-(CH2)2- 

-42 

-2 

47 

71 

102 

CH3-(CH2)3- 

-  1 

32 

78 

102 

130 

CH3-(CH2)4- 

36 

63 

108 

130 

157 

1  •  Interpreter  1’evolution  des  temperatures  d’ebullition 
des  composes  d’une  meme  colonne. 

2  •  Interpreter  1’evolution  des  temperatures  d’ebullition 
des  composes  d’une  meme  ligne. 

3  •  En  observant  les  valeurs  de  ce  tableau,  montrer  qu’il 
existe  une  regie,  dite  regie  diagonale,  reliant  des  especes 
ayant  sensiblement  la  meme  temperature  d’ebullition. 

4  •  Montrer  que  l’augmentation  de  la  temperature  d’ebul¬ 
lition  d’un  halogenoalcane  R-X  due  a  un  allongement  de 
chaine  est  pratiquement  independante  de  la  nature  de  X. 
Proposer  une  interpretation. 

G)  Liaisons  hydrogene 

Indiquer  dans  la  molecule  de  paracetamol,  les  atomes  pou- 
vant  participer  a  une  liaison  hydrogene  avec  l’eau  : 


©  Liaisons  hydrogene 

inter-  et  intramoleculaires 

Les  deux  molecules  diastereoisomeres  AetB  ci-apres  ont 
des  temperatures  de  fusion  differentes  : 


A  B 

6>fus  =  156  °C  6>fus  =  95°C 
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Exercices 


© 


1  •  Justifier  que  les  molecules  A  etB  sont  des  diastereoi- 
someres 

2  •  Interpreter  l’ecart  de  temperature  observe. 

©  Temperatures  d'ebullition  d'amines 

Interpreter  les  differences  de  temperature  d’ebullitions  des 
amines  isomeres  suivantes  : 

-  trimethylamine  (CH3)3N  :  0^  =  3  °C  ; 

-  N-methylethanamine  C2H5-NH-CH3  :  =  37  °C  ; 

-  propan- 1 -amine  CH3-CH2-CH2-NH2  :  =  49  °C. 

©  Temperatures  de  changement 
d'etat  des  hydracides 


Le  tableau  ci-dessous  donne  les  temperatures  d’ebullition 
%,  et  de  fusion  0tus  (en  °C)  des  hydracides  H-X 


hydracide 

H-F 

H-Cl 

H-Br 

H-I 

0fus  (°C) 

-83 

-  114 

-87 

-51 

0eb  (°C) 

20 

-85 

-67 

-35 

numero  de  periode 
de  l’halogene 

2 

3 

4 

5 

1  •  Tracer  dans  un  meme  repere  les  graphes  0fus  =/(«)  et 

#eb  =  gin). 

2  •  Interpreter  T  evolution  observee  pour  n  5*  3. 

3  •  A  quoi  peut-on  attribuer  les  valeurs  relatives  a  l’acide 
fluorhydrique  ? 

©  Temperatures  de  changement 
d'etat  des  nitrophenols 

Le  moment  dipolaire  du  nitrobenzene  C6H5-NO2  vaut 
Pj  =  4,27  D,  /?n  etant  dirige  du  groupe  nitro  vers  le  cycle. 
Celui  du  phenol  (ou  hydroxybenzene)  Cg^-OH  vaut 
Pp  —  1 ,60  D,/;p  etant  dirige  du  cycle  vers  le  groupe  hydroxyle. 

1  •  a.  Ecrire  des  formules  mesomeres  du  phenol  et  du  nitro¬ 
benzene  ;  justifier  les  sens  de  pp  et  p 
b.  Determiner  les  moments  dipolaires  du  1 ,2-nitrophenol, 
du  1,3-nitrophenol  et  du  1,4-nitrophenol.  SOS 


2  •  Le  tableau  ci-dessous  donne  les  temperatures  d’ebul¬ 
lition  #eb  des  isomeres  du  nitrophenol  sous  une  pression 
p  =  70  mm  Hg  : 


espece 

1 ,2- 

nitrophenol 

1,3- 

nitrophenol 

1,4- 

nitrophenol 

%  (°C) 

116 

194 

201 

Commenter  1’evolution  des  temperatures  d’ebullition  : 
SOS 

a.  entre  les  isomeres  1,3  et  1,4  ; 

b.  entre  l’isomere  1,2  et  les  deux  precedents. 

SOS  :  1  •  b.  Utiliser  une  construction  graphique  ou  le 
theoreme  de  Pythagore  generalise. 

2  •  Considerer  1’  ensemble  des  interactions  susceptibles 
de  s’  etablir  entre  les  molecules  considerees. 

©  Liaison  hydrogene 

La  distance  entre  deux  atomes  de  fluor  est  de  249  pm  dans 
le  fluorure  d’hydrogene  cristallin. 

1  •  Sachant  que  la  liaison  covalente  H  -  F  est  de  92  pm, 

en  deduire  la  longueur  de  la  liaison  hydrogene  H - F. 

2  •  Comparer  la  precedente  liaison  hydrogene  a  celle  obser¬ 
vee  dans  la  glace  pour  laquelle  la  distance  separant  deux 
atomes  d’oxygene  est  de  276  pm. 

On  admettra  que  la  longueur  de  la  liaison  covalente 
O-H  dans  la  glace  est  la  meme  que  celle  observee  dans 
la  molecule  d’eau  du  liquide  de  moment  dipolaire 
plLLO)  =  1,84  D  avec  un  pourcentage  ionique  de  32  %. 

Donnee  : 

Dans  la  molecule  d’eau  du  liquide  Tangle  HOH  vaut  104,5°. 

©  Acidite  des  hydroxyphenols 

Le  1,2-hydroxyphenol  ou  catechol  a  un  pK&  =  9,85 
alors  que  le  1,4-hydoxyphenol  ou  hydroquinone  a  un 
p^A=  10,35. 

Proposer  une  explication  justifiant  cette  difference. 

fP  Relation  entre  structure 
et  solubilite  dans  I'eau 

Classer  par  ordre  croissant  de  solubilite  dans  I’eau  les  trois 
composes  suivants  : 

a.  acide  ethanoique  CH3CO2H  ; 

b.  chloroethane  CH3CH2CI ; 

c.  propanone  CH3-C-CH3. 

O 

©  Viscosite  et  densite 

1  •  L’acide  sulfurique  H2SO4  est  un  diacide  et  l’acide 
phosphorique  H3PO4  un  triacide  ;  tous  deux  sont  des  oxa- 
cides,  c’est-a-dire  qu’ils  presentent  des  groupes  -  O-H 
a.  Etablir  la  formule  de  Lewis  de  ces  deux  acides.  SOS 


Interactions  de  faible  energie 


t/» 

yj 


b.  La  densite  et  la  viscosite  de  ces  deux  acides  sont  parti- 
culierement  elevees.  Justifier. 


2  •  Comment  distinguer  facilement  un  strop  de  menthe  ou 
de  grenadine  sucre  au  glucose  ou  au  fructose  d’un  simp 
«  allege  »  ou  edulcore  a  L aspartame. 

Donnees  : 

Formules  : 


HC  =0  CH2OH 

I  I 

H  — C— OH  C  =0 

I 

HO  — C— H  HO  — 

I 


H  — C— OH 

I 

C 


H 


I 


OH  H  — 


CH2OH 

glucose 


fmctose 


SOS  :  1  •  a.  Rechercher  les  numeros  atomiques  dans  la 
classification  periodique  enfin  d’ouvrage  ;  le  soufre  et  le 
phosphore  sont  les  deux  atonies  centraux. 


Utilisation  des  acquis 


©  Composes  hydrogenes  des  elements 
de  la  quatorzieme  colonne 


1  •  Le  tableau  ci-dessous  donne  les  temperatures  d’ebul- 
lition  #eb  de  CH4,  SiH4  et  GeH4. 


espece 

ch4 

SiH4 

GeH4 

O' 

0 

n 

-  161 

-  112 

-88 

a.  Preciser  la  geometrie  des  ces  trois  hydrures  ;  sont-ils 
polaires  ? 

b.  En  deduire  la  nature  des  interactions  de  van  der  Waals 
mises  en  jeu  dans  chacun  des  trois  liquides. 

c.  Commenter  revolution  de  leurs  temperatures  d’ebulli- 
tion. 


2  •  Le  tableau  ci-dessous  fournit  les  temperatures  de  chan- 
gement  d’etat  des  silanes  lineaires,  composes  analogues 
aux  alcanes  dans  lesquels  le  silicium  remplace  le  carbone. 


espece 

SiH4 

Si2H6 

Si3H8 

S4H10 

0fus  (°C) 

-  185 

-  132 

-  117 

-90 

#eb  (°C) 

-  112 

-  14 

53 

108 

a.  Commenter  revolution  de  ces  deux  series  de  tempera¬ 
tures. 

b.  La  temperature  d’ebullition  de  SiH3-SiH(SiH3)-SiH3 
est-elle  superieure  ou  inferieure  a  108  °C  ? 


Temperatures  d'ebullition 


Classer  les  composes  suivants  dans  1’ordre  croissant  de 
leurs  temperatures  d’ebullition. 


©  Spectroscopie  en  chimie 

organique  et  liaison  hydrogene 

Les  documents  ci-dessous  constituent  un  extrait  du  spectre 
infrarouge  en  solution  relativement  concentree  du 
propan- l-ol  A  et  de  l’acide  propanoique  B. 


A 


cr(cnr ') 


1  •  A  l’aide  de  la  table  fournie  a  V annexe  9  retrouver 
quelques  bandes  caracteristiques. 

2  •  Proposer  une  explication  justifiant  la  position  de  la 
bande  d’absorption  due  a  la  vibration  de  la  liaison  O-H 
dans  les  deux  spectres  par  rapport  a  la  valeur  <7-  3  600  cnr1 
souvent  donnee  pour  cette  bande. 

3  •  Comment  justifier  que  (j(O-H)g  <  <7(0-H)a. 
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Exercices 


©  Forces  de  diacides 


Le  tableau  ci-apres  donne  les  pA^  des  acides  (Z)  et 
(E)-butenedioique. 


acide  (Z)-butenedioique 

-T3 

> 

II 

so 

pKA2  =  6,2 

acide  (Zi)-butenedioique 

pA'A!  =  3,0 

P^A2  =  4,4 

Proposer  une  explication  permettant  de  justifier  que  :  SOS 
P Km(Z)  <  p Km(E) 

P KA2(Z)  >  p KA2(E) 

SOS  :  Ecrire  les  formules  semi-developpees  des  bases 
conjuguees  des  deux  diacides  et  etudier  le  role  d’even- 
tuelles  liaisons  hydrogene  intramoleculaires . 


©  Potentiel  de  Lennard-Jones 

L’energie  totale  d’ interaction  attractive  et  repulsive  entre 
atomes  ou  molecules  mobiles  peut  s’exprimer  sous  la  forme 
d’un  potentiel  (12,6)  dit  de  Lennard-Jones  : 

f'*1 


1  •  Expliciter  la  nature  des  deux  termes  definissant  la  fonc- 
tion  E^{d)  et  tracer  Failure  des  deux  fonctions  corres- 
pondantes. 

2  •  Determiner  ce  que  represente  le  parametre  a. 

3  •  a.  Calculer  la  derivee  de  E^{d). 

b.  Preciser  la  valeur  c/q  du  minimum  de  E^j(d)  en  fonction 
de  <7. 

c.  En  deduire  ce  que  represente  le  parametre  e. 

d.  Tracer  sur  la  figure  relative  a  la  question  1)  Failure  de 
la  fonction  E^id) 

4  •  Determiner  le  rayon  de  van  der  Waals  de  F  argon  sachant 
que  0=  342  pm. 

5  •  L’energie  de  vaporisation  de  Fargon  est  de  6,51 
kJ.mol-1.  Sachant  que  s=  1,11  kJ.moD1,  determiner  la 
coordinence  ou  nombre  de  voisins  entourant  en  moyenne 
chaque  atome  d’argon  dans  le  liquide.  SOS 

SOS  :  Ne  compter  qu’unefois  chaque  interaction. 


Composes 
a  liaison 

carbone-halogene 


1  Connaitre  les  possibility  devolu¬ 
tion,  liees  d  la  structure ,  des  deri¬ 
ves  possedant  une  liaison  carbone- 
halogene,  par  substitution  ou  par 
elimination. 

'  Distinguer  les  propriety  nucleo¬ 
philes  et  les  propriety  basiques  de 
certains  reactifs. 

1  Connaitre  les  mecanismes  limites 
de  ces  reactions  de  substitution  et 
d’elimination. 

1  Utiliser  ces  mecanismes  limites  pour 
comprendre  I’influence  de  differents 
facteurs  :  structure  du  substrat, 
nature  du  groupe  nucleofuge, 
nature  du  reactif,  polarite  du  sol- 
vant  et  temperature. 

1  Connaitre  les  possibilities  de  ste- 
reoselectivite  et  de  regioselectivite 
de  ces  reactions ;  interpreter  la  ste- 
reoselectivite  a  l’aide  des  meca¬ 
nismes  limites. 


Structure  des  molecules,  schemas  de 
Lewis,  geometrie  par  la  methode 
V.S.E.P.R.,  charges  formelles  {cf  chap. 
2). 

Notions  de  mecanisme  reactionnel, 
molecularite,  processus  (etapes)  ele- 
mentaires,  proril  d’energie  potentielle, 
coordonnee  de  reaction,  interme- 
diaires  de  reaction,  etat  de  transition, 
approximations  en  cinetique  des  reac¬ 
tions  complexes  :  A.E.Q.S.  et  etape 
cinetiquement  determinante  ( cf. 
chap.  5). 

Electronegativite,  polarite  d’une  liai¬ 
son,  moment  dipolaire  ( cf.  chap.  2). 

Nucleophilie,  electrophilie,  acido- 
basicite  de  Lewis  ( cf.  chap.  7). 
Nomenclature  vue  en  Terminate 
S  ( cf.  annexe  6). 


INTRODUCTION 


Zes  composes  possedant  une  liaison  carbone-halogene,  dont 
I’appellation  generale  est  derives  halogenes,  sont  essentielle- 
ment  des produits  ou  intermediates  de  synthese,  mais  il  en  existe 
a  I’etat  naturel.  En  1992,  cinq  cents  composes  naturels  chlores 
etaient  connus,  un  certain  nombre  en  milieu  marin.  Leplusabon- 
dant  est  le  chloromethane  CH3CI,  forme,  par  exemple,  sous  l’ ac¬ 
tion  de  bacteries  et  de  micro-organismes  marins.  Les 
polyhalogenoalcanes  sont  d’autant  moins  inflammables  qu’ils 
«  contiennent  »  plus  d’atomes  d’halogene  ;  certains  sont  alors 
employes  comme  agents  extincteurs.  On  appelle  freons  des  deri¬ 
ves  halogenes  dont  la  molecule  renferme  au  moins  un  atome  de 
fluor.  Les  chlorofluorocarbones  ou  CFC,  dont  la  molecule  ren¬ 
ferme  uniquement  des  atomes  de  carbone,  de  chlore,  de  fluor,  et, 
pour  certaines,  des  atomes  d’hydrogene,  sont  particulierement 
inertes  chimiquement  et  difficiles  h  detruire.  Fluorures  exceptes, 
de  nombreux  derives  halogenes  sont  reconnus  cancerogenes ;  il  en 
est  ainsi  de  I’iodomethane  ICH3  ,  du  \,2-dichloroethane 
CICH2-CH2CI ,  du  tetrachloromethane  (tetrachlorure  de  car- 
bone)  CCI4  ,  du  chlorure  de  vinyle  H2C=CHC1.  Faction  can- 
cerogene  est  liee  b  I’alkylation  (fixation  d’un  groupe  alkyle)  des 
sites  azotes  de  I’ADN  des  chromosomes  du  noyau  cellulate. 

Les  derives  halogenes  sont  importants  du  point  de  vue  theorique 
(car  les  mecanismes  des  reactions  ont  ete  bien  etudies),  et  au  plan 
pratique  par  la  grande  variete  des  syntheses  qu’ils  permettent  et 
par  leur  emploi  comme  insecticides,  solvants,  anesthesiques,  ... 
ou,  en  grandes  quantites,  comme  matieres  plastiques  (polychlo- 
rure  de  vinyle,  PVC). 
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Composes  a  liaison  carbone-halogene 


periode 

groupe  VII, 
colonne  17 

2 

9F 

fluor  -< 
19,0 

3 

17C1 

chlore 

35,5 

4 

35Br 

brome 

79,9 

5 

53I 

iode 

126,9 

n°  atomique  et 
symbole 
- nom 


■  masse  molaire 
en  g .  mol-1 


Doc.1  Lacolonnedeshalogenes. 


D  Composes  a  liaison  carbone-halogene 

1.1  •  Derives  etudies 

Nous  etudions  dans  ce  chapitre  les  reactions  liees  a  la  presence  d’une  liai¬ 
son  carbone-halogene  (doc.  1)  dans  la  structure  de  composes  dont  l’appella- 
tion  generale  est  :  derives  halogenes.  Nous  nous  limiterons  aux  derives  dont 
l’atome  d’halogene  est  lie  a  un  atome  de  carbone  tetragonal.  Les  derives  fluo- 
res  etant  tres  peu  reactifs,  l’etude  sera  restreinte  aux  derives  chlores,  bromes 
et  iodes. 

Les  composes  les  plus  simples  derivent  des  alcanes  par  remplacement  d’un  atome 
d’hydrogene  par  un  atome  d’halogene.  Leur  formule  generale  est  R-X,  R  desi- 
gnant  alors  un  groupe  alkyle,  de  formule  brute  C„H2/;+i  .  Ils  sont  nommes  halo- 
genoalcanes  (nomenclature  substitutive,  a  favoriser)  ou  halogenures  d’alkyle 
(nomenclature  radico-fonctionnelle)  (doc.  2)  (cf.  annexe  6). 


Doc.2  Nomdequelqueshalogeno 
alcanes. 


formule 

nom 

substitutif 

nom 

radico-fonctionnel 

H3C-CI 

chloromethane 

chlorure  de  methyle 

H3C-CHI-CH3 

2-iodopropane 

iodure 

de  1-methylethyle 
(iodure  d’z'sopropyle) 

H3C-CHBr-CH2-CH3 

2-bromobutane 

bromure 

de  1-methylpropyle 
(bromure  de  s-butyle) 

(CH3)2CH-CHI-CH2-CH(CH3)2 

3-iodo- 

2,5-dimethylhexane 

1.2  •  Classe  d'un  atome  de  carbone  tetragonal 
et  d'un  halogenure  d'alkyle 

La  classe  d’un  atome  de  carbone  est  definie  dans  le  document  3. 


Doc.  3  Classe  d’un  atome  de  car-  ► 
bone  tetragonal  et  d’un  halogenure 
d’alkyle. 


Un  atome  de  carbone 
tetragonal  etablissant 
4  liaisons  covalentes 
est  dit : 

notation 

usuelle 

...  s’il  est  lie  a  : 

halogenure 

d’alkyle 

primaire 

I 

1  seul  autre  atome 

de  carbone 

7?-CH2-X 

primaire 

secondaire 

II 

2  autres  atomes 

de  carbone 

ou  WTCH-X 
secondaire 

tertiaire 

III 

3  autres  atomes 

de  carbone 

r3  c-x 

ou  RR'R"C-X 
tertiaire 

quaternaire 

IV 

4  autres  atomes 

de  carbone 

© 


Les  halogenomethanes  H3C-X  sont  classes  a  part,  ou  regroupes  avec  les  halo¬ 
genures  primaires. 


Composes  a  liaison  carbone-halogene 


1.3  •  Caracteristiques  physiques 
de  quelques  halogenoalcanes 


(*)  Lorsque  la  masse  molaire  de  l’ha- 
logene  augmente,  la  polarisabilite 
( cf .  §  2.1.1.)  de  la  molecule  et  done  les 
interactions  de  van  der  Waals 
(cf.  chap.  11)  a  l’etat  condense  aug- 
mentent. 

V  _ 


Dans  les  conditions  ordinaires  de  temperature  et  de  pression,  les  halogenoal¬ 
canes  sont  liquides,  sauf  les  premiers  termes  qui  sont  gazeux  (doc.  4).  Pour  un 
meme  groupe  alkyle,  la  temperature  d’ebullition  augmente  du  fluorure  a  l'io- 
dure,  dans  le  meme  sens  que  la  masse  molaire^. 

Ces  composes  ne  sont  pas  miscibles  a  l’eau  et  forment  done  une  phase  sepa- 
ree,  plus  dense  que  l’eau  pour  la  plupart  des  bromures,  des  iodures  et  des  poly- 
halogenures.  Ils  sont  miscibles  a  la  plupart  des  liquides  organiques  et  constituent 
alors  de  bons  solvants. 


nom 

formule 

temperature  normale 
de  fusion  0fus  (°C) 

temperature  normale 
d’ebullition  d^b  (°C) 

densite  du  liquide 

(a  20  °C) 

fluoromethane 

h3c-f 

-  141,8 

-  78,4 

0,843 

chloromethane 

H3C-C1 

-  97,1 

-  24,2 

0,916 

bromomethane 

H3C-Br 

-  93,6 

3,6 

1,676 

iodomethane 

H3C-I 

-  66,4 

42,4 

2,279 

chloroe  thane 

H3CCH2-CI 

-  136,4 

12,3 

0,898 

bromoethane 

H3CCH2-Br 

-  118,6 

38,4 

1,460 

iodoe  thane 

H3CCH2-I 

-  108 

72,3 

1,936 

1-chloropropane 

H3CCH2CH2-CI 

-  122,8 

46,6 

0,890 

1-bromopropane 

H3CCH2CH2-Br 

-  110 

71 

1,353 

1-iodopropane 

H3CCH2CH2-I 

-  102 

102,5 

1,749 

2-chloropropane 

H3CCHCICH3 

-  117,2 

36,7 

0,862 

1  -bromobutane 

H3CCH2CH2CH2-Br 

-  112,4 

101,6 

1,275 

2-bromobutane 

H3CCH2CHBrCH3 

-  111,9 

91,2 

1,258 

2-bromo-2-methylpropane 

(CH3)3C-Br 

-  16,2 

73,3 

1,222 

dichloromethane 

ch2ci2 

-  95,1 

40 

1,326 

trichloromethane 

CHCI3 

-  63,5 

61,7 

1,483 

tetrachloromethane 

CC14 

-  23 

76,5 

1,594 

Doc.  4  Caracteristiques  physiques  de  quelques  halogenoalcanes. 


B  Reactivite  des  composes  a  liaison 
simple  carbone  tetragonal-halogene 

La  liaison  carbone-halogene  donne  lieu  a  trois  types  principaux  de  reactions. 
Presentons-les  a  partir  de  trois  exemples  en  considerant  le  2-bromopropane  : 

■  Substitution  d’un  atome  d’halogene  par  un  groupe  hydroxyle  -OH  : 

H3C-CHBr-CH3  +  HO© - -  H3C-CHOH-CH3  +  Br© 

Le  2-bromopropane  subit  une  reaction  de  substitution. 

■  Elimination  de  bromure  d’hydrogene  qui  donne  un  alcene,  ici  le  propene  : 

H3C-CHBr-CH3  +  HO© - -  H3C-CH=CH2  +  H20  +  Br© 

Cette  reaction  est  en  concurrence  avec  la  precedente. 

■  Formation  d’un  compose  organometallique  (a  liaison  carbone-metal) 
Par  exemple,  un  organomagnesien  (cf.  chap.  8)  : 

H3C-CHBr-CH3  +  Mg - -  (CH3)2CH-MgBr 

L’ etude  de  la  structure  de  la  liaison  C-X  permet  de  prevoir  la  reactivite  des 
composes  possedant  cette  liaison. 
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Composes  a  liaison  carbone-halogene 


2.1  •  Relation  structure-reactivite 

2.1.1.  Structure  de  la  liaison  C-X 

Le  schema  de  Lewis  de  la  liaison  C-X  indique  une  liaison  covalente  et  la  pre¬ 
sence  de  trois  doublets  libres  sur  1’atome  d’halogene  :  C-X] 

Cette  liaison  C-X  est  interpretee  par  la  mise  en  commun  de  deux  electrons, 
l’un  apporte  par  l’atome  de  carbone,  l’autre  par  l'atome  d'halogene.  Elle  resulte 
du  recouvrement  axial  d’une  orbitale  atomique  de  l’atome  de  carbone  et  d’une 
orbitale  atomique  de  l’atome  d’halogene. 


■  Longueur  et  energie  tie  liaison 

La  longueur  de  la  liaison  C-X  augmente,  et  Lenergie  de  la  liaison  diminue 
des  fluorures  aux  chlorures,  bromures  et  iodures  (doc.  5). 


liaison 

OH  etC-Z 

longueur  (pm) 

Xp  (Z) 

P(D) 

%  ionique 

AdjsH°  (kj.mol  *) 
rupture  radicalaire 

A djsH°  (kj.mol  x) 
rupture  ionique 

^rel 

O-H 

96 

1,5 

463 

1,35 

C-C 

154 

2,5 

0 

0 

345 

2  636 

1 

C-N 

147 

3,0 

0,7 

7 

305 

2218 

1,15 

C-0 

143 

3,5 

0,8 

22 

356 

2  176 

1,11 

C-F 

135 

4,0 

1,51 

43 

485 

1  883 

1,19 

C-Cl 

177 

3,2 

1,57 

7 

327 

1  318 

4,92 

C-Br 

194 

3,0 

1,48 

285 

1  214 

7,0 

C-I 

214 

2,7 

1,29 

213 

1  067 

10,9 

C-H 

109 

2,2 

0,4 

=  410 

1,29 

Doc.  5  Donnees  relatives  a  quelques  liaisons  simples. 

%P  =  electronegativite  de  Pauling  ;  p  =  moment  dipolaire  (1  D  =  3,33  .  10~3t)  C.m)  ;  are j  =  polarisabilite  relative, 
mesure  de  la  possibility  de  deformation  du  nuage  electronique  de  liaison  a  l’approche  d’un  champ  electrique  ;  les 
grandeurs  A(|LSH°  seront  definies  plus  precisement  au  chapitre  15,  comme  les  enthalpies  standard  de  dissociation 
radicalaire  et  ionique  ;  elles  mesurent  Lenergie  a  fournir  dans  des  conditions  particulieres  pour  dissocier  la  liaison 
de  fafon  symetrique  (coupure  homolytique  ou  radicalaire)  ou  dissymetrique  (coupure  heterolytique  ou  ionique). 

■  Polarite 

La  molecule  d’un  monohalogenoalcane  est  polaire,  elle  se  comporte  comme 
un  dipole.  Les  liaisons  carbone-carbone  et  carbone-hydrogene  sont  tres  peu 
polaires  et  ne  participent  pratiquement  pas  a  la  polarite  de  la  molecule.  La  pola¬ 
rite  de  la  molecule  est  done  attribute  a  la  polarite  de  la  liaison  carbone-halo¬ 
gene  C-X,  conformement  a  la  difference  d’electronegativite  entre  l’atome  de 
carbone  et  celui  d’halogene.  Cette  polarite  est  notee  C^©-X^©.  (Jdiminue  du 
fluor  a  l’iode,  mais  comme  la  liaison  devient  plus  longue,  le  moment  dipolaire 
p  de  la  liaison  reste  a  peu  pres  constant  quel  que  soit  Lhalogene. 

■  Polarisabilite  de  la  liaison 

Le  nuage  electronique,  correspondant  a  la  description  quantique  du  doublet  de 
la  liaison,  est  deformable  sous  Faction  d’un  champ  electrique,  du,  par  exemple, 
a  l’approche  d’une  charge  electrique  ;  la  liaison  est  dite  polarisable.  Une  liai¬ 
son  longue  est  plus  polarisable  qu’une  liaison  courte,  car  1’ attraction  des  noyaux 
des  atomes  sur  les  electrons  est  alors  plus  faible.  La  polarisabilite  de  la  liaison 
carbone-halogene  augmente  ainsi  de  la  liaison  C-F  a  la  liaison  C-l  .  La  pola¬ 
risabilite  d’une  liaison  est  directement  liee  a  la  vitesse  de  mise  en  oeuvre  du 
doublet  de  la  liaison  dans  une  reaction. 
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2.1.2.  Possibility  de  rupture 

■  Rupture  radicalaire  (rupture  symetrique  ou  homolytique) 

Une  rupture  symetrique  forme  des  radicaux,  especes  comportant  un  electron 
non  apparie,  indique  par  un  point  en  exposant  (electron  celibataire), 
R-X  — -  R'  +  X'.  Elle  est  peu  favorable,  compte  tenu  des  energies  necessaires 
importantes,  sans  qu’il  y  ait  possibility  de  stabilisation  efficace  des  radicaux 
par  un  solvant. 

■  Rupture  ionique  (ou  heterolytique) 

La  rupture  ionique,  avec  formation  d’ions,  conforme  a  la  polarite  de  la  liaison, 

selon  le  schema  R-X - -  R®  +  X®,  est  encore  plus  difficile  que  la  rupture 

symetrique.  Dans  un  solvant  polaire,  elle  est  cependant  favorisee  par  rapport 
a  la  rupture  radicalaire  par  la  stabilisation  des  ions  par  solvatation.  La  vitesse 
des  reactions  impliquant  la  rupture  de  la  liaison  C-X  crolt  des  fluorures 
aux  iodures.  Les  iodures  reagissent  plusieurs  fois  plus  vite  que  les  bro- 
mures  et  50  a  100  fois  plus  vite  que  les  chlorures.  Les  fluorures  sont  chimi- 
quement  assez  inertes  ;  pour  cette  raison,  ils  ne  sont  pas  etudies  dans  ce  chapitre. 
Cet  ordre  de  reactivite  (oppose  a  celui  de  variation  de  la  charge  de)  est  attri¬ 
bute  a  la  polarisabilite  croissante  de  la  liaison  C-X.  Les  derives  iodes  et  bro- 
mes  presentent  a  la  fois  une  bonne  reactivite  et  une  preparation  facile.  L’industrie 
utilise  essentiellement  les  derives  chlores,  moins  chers. 

R- F  «  R- Cl  <  R- Br  <  R- 1 
tres  peu  reactifs  les  plus  reactifs 

ou  <  signifie  «  reagit  moins  vite  que  ». 


2.2  •  Reactivite 


2.2.1.  Mode  d'attaque  de  la  molecule  d'halogenoalcane 

■  Compte  tenu  de  la  polarite  de  la  liaison  C-X,  l’atome  de  carbone  C^®  peut 
etre  approche  par  un  doublet  libre  porte  par  un  atome  de  reactif,  conduisant  a 
l’etablissement  d’une  liaison  covalente.  L’atome  de  carbone  ne  pouvant  etre 
entoure  de  plus  de  quatre  doublets,  il  convient  done  que  l’atome  d’halogene 
parte  avec  le  doublet  de  liaison  sous  forme  d’ion  halogenure  : 

se  _0 

Y  +  C  -X  - ►  Y- C  +  |X| 

o 

Ce  schema  explique  la  reaction  de  substitution  indiquee  en  introduction. 

L’atome  de  carbone  C^®  lie  a  l’atome  d’halogene  est  accepteur  de  doublet 
electronique  (pour  former  une  liaison)  ;  il  est  done  a  la  fois  un  site  elec¬ 
trophile  et  un  site  acide  de  Lewis,  sensible  a  des  reactifs  nucleophiles  ou  a 

des  bases  de  Lewis  (doc.  6). 


Doc.  6  Definition  d’un  acide  ou  ► 
d’une  base  selon  Lewis,  d’un  reac¬ 
tif  electrophile  ou  nucleophile. 

Dans  le  cas  particulier  ou  la  base 
de  Lewis  donne  son  doublet  a  un 
ion  H®,  elle  se  comporte  en  base 
de  Brpnsted,  (cf.  chap.  7,  §  2.2.1.). 


critere  pris  en  compte  pour  caracteri- 
ser  le  don  ou  l’acceptation  du  doublet 

donneur 

de  doublet 

accepteur 
de  doublet 

caractere  plus  ou  moins  total  de  la 
reaction,  mesure  par  une  constante 
d’equilibre  1  ( 

base 

de  Lewis 

acide 

de  Lewis 

reactivite,  mesuree  par  une  vitesse 
de  reaction 

nucleophile 

electrophile 

- 

(*)  La  reaction  d  'un  acide  de  Lewis  sur 
une  base  de  Lewis  forme  un  complexe 
appele  adduit  de  Lewis.  Au  chapitre  17, 
sera  definie  une  constante  de  formation 
d’un  complexe  permettant  de  mesurer 

le  caractere  favorable  de  cette  reaction. 

x _ _ _ / 
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Composes  a  liaison  carbone-halogene 


(*)  Positions  aet  /Ipar  rapport  a  Tatome 
d’halogene  : 


R 1 - C - C  - R 4 


■  L’atome  d’halogene  constitue  du  fait  de  ses  doublets  libres  un  site  base 
de  Lewis  et  nucleophile. 

Un  doublet  peut  etre  donne  a  des  reactifs  tels  que  l’ion  Ag©,  ou  le  chlorure 
d’aluminium,  accepteurs  de  doublets,  ce  qui  est  indique  par  un  petit  rectangle 
(OAg©,  OAICI3).  D’oit  la  possibilite  d’un  equilibre  tel  que  : 

R-X_\ I^T^DAg©  R- f©-Ag 

base  de  Lewis  acide  de  Lewis  adduit  de  Lewis 

Dans  ce  bilan,  l’atome  d’halogene  constitue  un  site  base  de  Lewis,  sensible  a 
Taction  d’acides  de  Lewis.  Un  doublet  libre  de  Tatome  d’halogene  ne 
peut  cependant  pas  donner  de  liaison  efficace  avec  un  proton  H©,  accepteur 
de  doublet. 


(**)  II  convient  de  distinguer  : 

•  un  schema  reactionnel,  precisant  les 
mouvements  de  doublets  sans  prise  en 
consideration  de  la  chronologie  exacte  ; 

•  et  un  mecanisme  reactionnel,  qui  pre¬ 
cise  cette  chronologie,  done  les  etapes 
elementaires  et,  si  possible,  les  etapes 
qui  imposent  leur  vitesse,  voire  le  pro- 
fil  energetique  de  la  reaction. 

Un  petit  nombre  seulement  de  meca- 
nismes  reactionnels  est  bien  etabli.  Le 
plus  souvent,  ils  ne  sont  que  postules. 

V _ _ _ 


■  L’evolution  d’un  halogenoalcane  par  elimination  resulte  de  Tarrachement 
par  une  base  forte  de  Tatome  d’hydrogene  porte  par  Tatome  de  carbone  voi- 
sin  de  Tatome  de  carbone  porteur  de  Tatome  d’halogene  ;  cet  atome  d’hy¬ 
drogene  est  dit  en  position  /}(*'*  de  Tatome  d’halogene. 

L’atome  H  part  en  fait  sous  forme  d’ion  H©,  le  doublet  de  liaison  C-H  vient 
former  la  double  liaison  C  =  C  apres  depart  de  Tatome  d’halogene.  Sans  preju- 
ger  de  la  chronologie,  les  mouvements  de  doublets  se  font  comme  Tindique  le 
schema  suivant^**) : 

lB"rl 

_Q_  ^  II)  _  © 

H-OI  +  H^CH>CH-CH3  - »  H20  +  H2C  =  CH-CH3  +  iBrl 

2.2.2.  Evolution  et  dassement  des  reactions 

•  Dans  les  reactions  de  substitution,  resultant  du  depart  de  l’ion  X©  et  de  son 
remplacement  par  un  groupe  donneur  de  doublet  ou  la  vitesse  de  la  reaction 
constitue  le  parametre  essentiel1  *),  c ’est  done  la  qualite  nucleophile  du  reac- 
tif  qui  intervient  et  non  son  caractere  basique.  La  reaction  est  classee  par  rap¬ 
port  au  derive  halogene,  considere  comme  le  substrat* . '  et  appele  substitution 

nucleophile. 


(***)  On  parle  alors  de  controle  cine- 
tique. 

v _ 


•  Dans  les  reactions  d’elimination,  il  faut  une  force  suffisante  au  reactif  pour 
arracher  l’ion  H©,  e’est  done  le  caractere  basique  du  reactif  qui  intervient 
et  non  son  caractere  nucleophile. 

Ces  possibilites  d’attaque  et  devolution  sont  resumees  dans  le  schema  suivant : 


© 


f  "  "  N 

(****)  Substrat,  reactif :  dans  une  reac¬ 
tion  entre  deux  substances,  Tune  est 
conventionnellement  appelee  le  sub¬ 
strat  ;  elle  subit  /’  attaque  du  reactif ; 
e’est  par  rapport  a  elle  que  la  reaction 
est  classee.  Si  Tune  des  substances  est 
inorganique,  elle  constitue  alors  syste- 
matiquement  le  reactif. 
v  _ _ _  ./ 


attaque  electrophile  sur  Tatome  d'halogene 
par  un  acide  de  Lewis 


attaque  basique 
(base  forte  — »  elimination  E)  y  © 


attaque  nucleophile 
(— substitution  nucleophile  SN) 


base  et  nucleophile 


Composes  a  liaison  carbone-halogene 


D  Les  reactions 

de  substitution  nucleophile 

3.1  •  Bilan,  conditions  et  schema  reactionnel 

Le  document  7,  page  suivante,  presente  quelques  exemples  de  reactions  possibles 
apartir  d’un  halogenoalcane.  Ces  exemples  montrent  la  grande  richesse  des  reac¬ 
tions  possibles. 

Toutes  ces  reactions  se  deroulent  selon  le  meme  schema  general : 


0 

■  -© 

Y:  +  R—X\  — 

— ►  Y-R 

+  1*1  ~ 

nucleophile  substrat 

produit 

nucleofuge 

L’atome  d’halogene  partant  avec  le  doublet  de  liaison  sous  forme  d’ion  halo- 
genure  X©  est  appele  nucleofuge. 

Les  indications  de  charges  partielles  et  les  fleches  traduisant  les  mouvements 
des  doublets  font  partie  de  l’ecriture  raisonnee  du  schema  reactionnel. 

Le  site  nucleophile  du  reactif  peut  etre  charge  negativement  ou  neutre,  et,  dans 
Doc.  8  Types  de  reactions  selon  la  ce  dernier  cas,  il  peut  etre  lie  a  un  atome  d ’hydrogene  qui  peut  ensuite  etre 

nature  du  nucleophile.  T  elimine  {doc.  8). 


type 

exemple 

- ►  Nu -R  +  XQ 

_©  p) 

H-OI  +  H3C^CH2^Br  — ►  H3C-CH2-OH  +  Bru 

s — -»  ©  0 

Nu:  +  R^X  - ►  Nu  -R  +  Xu 

(CH3)3N  r^+ffjc-CHj^Br  — ►  H3C-CH2-N(CH3)3  +  Br0 

S- - *  ©  Q 

H-Nu:  +  R^X  - ►  H-Nu-ff  + 

H©  +  Nu— R  +  XQ 

n2d:+  H3C-CH2^Br  — ►  H3C-CH2-0-H  +  Bru 

acide  conjugue  1 1  Jt 
de  l'alcool  || 

H3C-CH2-OH  +  H®  +  Br® 

solution  de  bromoethane  CfLCILBr 
dans  la  propanone  H3C-C-CH3 

II  I  O 


solution  d'iodure  de  sodium 
dans  la  propanone 


un  precipite  (de  bromure  de  sodium) 
apparait  lentement 


Doc.  9  Experience  de  substitution 
nucleophile.  Dans  la  propanone 
comme  solvant,  l’action  des  ions 
iodure  en  presence  d’ions  sodium  sur 
un  derive  chlore  ou  brome  est  favo- 
risee  par  la  precipitation  de  bromure 
ou  de  chlorure  de  sodium,  alors  que 
Tiodure  de  sodium  y  est  soluble. 


Le  cation  associe  a  un  nucleophile  charge  est  le  plus  souvent  un  ion  sodium, 
potassium  ou  lithium.  Son  role  peut  etre  neglige  en  premiere  approximation. 
Pour  que  la  reaction  ait  lieu  en  milieu  homogene,  on  utilise  des  solvants  per- 
mettant  de  dissoudre  le  derive  halogene  et  le  reactif  nucleophile.  Des  melanges 
eau-ethanol,  T  acetone  (ou  propanone).  le  dimethylsulfoxyde  ((^3)2  S  =  0 
(DMSO),  sont  souvent  employes.  Une  faible  elevation  de  temperature  est  par- 
fois  utilisee  pour  augmenter  la  vitesse. 

Les  reactions  dans  lesquelles  le  solvant  (eau,  alcool,  ammoniac, ...)  est  le  nucleo¬ 
phile  sont  appelees  solvolyses  (respectivement  hydrolyse,  alcoolyse,  ammo- 
niolyse).  La  molecule  neutre  reagit  cependant  beaucoup  moins  vite  que  T anion 
correspondant  :  ainsi,  la  molecule  d’eau  tDO  reagit  beaucoup  moins  vite  que 
Lion  hydroxyde  HO©  ( cf .  §  3.2.3.,  nucleophilie). 

$)Pour  s’ entrainer  :  ex.  3  ) 

Au  schema  reactionnel  precedent  qui  n’indique  que  les  mouvements  de  dou¬ 
blets,  correspondent  deux  mecanismes  reactionnels  limites,  qui  precisent  la 
chronologie  des  ruptures  et  des  formations  de  liaisons. 
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Doc.  7  Exemples  de  reactions  de  substitutions  nucleophiles. 


Composes  a  liaison  carbone-halogene 


3.2  •  Mecanisme  de  substitution 
nucleophile  bimoleculaire  SN2 


3.2.1.  Donnees  experimentales 

Certaines  reactions  de  substitution  nucleophile,  telle  que  : 

H-OI©  +  CH3-QI - -  HO-CH3  +  |C1|© 

ion  hydroxyde  chloromethane  methanol  ion  chlorure 


sont  caracterisees  par  : 

•  une  cinetique  d’ordre  global  2  :  d’ordres  partiels  1  par  rapport  au  derive 
halogene  RX,  et  1  par  rapport  au  reactif  nucleophile  Nu:©  ;  la  vitesse  volu- 
mique  v  a  pour  expression  v  =  k .  [7?X]  .  [Nu:©]  ; 

•  une  stereochimie  particuliere  :  Taction  des  ions  iodure  sur  le  (7?)-2-bromo- 
butane,  compose  optiquement  actif  forme  de  molecules  chirales  ayant  toutes  la 
configuration  absolue  R,  conduit  a  un  produit  optiquement  actif,  le  (S)-2-iodo- 
butane,  forme  de  molecules  chirales  ayant  toutes  la  configuration  absolue  S. 


H3CCH2 
configuration  R 


CH3 

*/  -0 

HO - +  IBrl 

V'H 

CH2CH3 

configuration  S 


L’ experience  indique  qu’il  y  a  inversion  du  triedre  forme  par  les  trois  autres 
liaisons  issues  de  l’atome  de  carbone  asymetrique  ;  cette  inversion  est  dite 
inversion  de  configuration  relative  de  la  structure,  comme  celle  du  retour- 
nement  d’un  parapluie.  Cette  inversion  de  configuration  relative  est  appelee 
inversion  de  Walden,  du  nom  du  chimiste  qui  l’a  etudiee. 

Le  produit  forme  n’est  pas  enantiomere  du  produit  de  depart,  car  il  n’en  est 
meme  pas  isomere.  Ici,  un  bromure  conduit  a  un  iodure.  La  configuration  abso¬ 
lue  est  liee  au  classement  des  groupes  par  la  regie  sequentielle.  La  configura¬ 
tion  absolue  du  produit  est  done  opposee  a  celle  du  substrat  reactif  si  le  groupe 
du  nucleofuge  et  le  groupe  du  nucleophile  ont  meme  priorite  dans  les  classe- 
ments  par  la  regie  sequentielle.  Le  signe  du  pouvoir  rotatoire  n’est  d’aucun 
renseignement  car  il  n’y  a  pas  de  relation  directe  entre  la  configuration  abso¬ 
lue  et  le  signe  du  pouvoir  rotatoire. 

Le  mecanisme  propose  doit  expliquer  ces  observations. 


(*)  En  presence  d’un  grand  exces  de 
Fun  des  reactifs,  par  exemple,  Nu:  ©  la 
vitesse  s’ecrit : 

v  =  k .  \RX\ .  [Nu:©] 
v  =  £app  .  [/?X] 
avec  £app  =  k .  [Nu:©]. 

La  reaction  est  alors  d'ordre  global  1. 

V _ _ _ 


3.2.2.  Mecanisme 

■  Etape 

Un  mecanisme  en  une  seule  etape  bimoleculaire  est  propose  : 

-©  -  — © 

H-OI - ►  HO-CH3  +IC1I 

ou,  plus  generalement  : 

©—  Sn2  © 

NuX+Rt^X -  - >Nu -R  +  :X 

etape  elementaire 

Cette  reaction  etant  elementaire,  sa  vitesse  est  alors  de  la  forme  : 

v  =  k  .  [RX] .  [Nu:©] 

correspondant  bien  a  la  forme  trouvee  experimentalement  (ordre  global  2,  en 
Fabsence  de  degenerescence)©*. 

Le  mecanisme  est  note  Sn2,  S  pour  substitution,  N  pour  nucleophile  (par  rap¬ 
port  au  derive  halogene,  substrat),  2  pour  bimoleculaire. 
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etat  de  transition 


Doc.  10  Profil  energetique  et  etat  de 
transition  suppose  dans  un  mecanisme 
Sn2  . 


Doc.  11  Stereochimie  dynamique  ► 
dans  la  reaction  Sn2  :  stereoselec- 
tivite  et  stereospecificite. 


■  Profil  energetique  et  etat  de  transition  postule 

Le  profil  energetique  (doc.  10,  variation  de  l’energie  potentielle  £p  en  fonc- 
tion  de  lacoordonnee  de  reaction,  c.r.,  cf.  chap.  5,  §  3.2.)  fait  intervenir  un  seul 
etat  de  transition.  Celui-ci  correspond  a  la  rupture  partielle  de  la  liaison 
C-X  et  simultanement  a  la  formation  partielle  de  la  liaison  Nu-C.  Ce 
processus  est  ainsi  qualifie  de  synchrone  ou  de  concerte.  Si  le  nucleophile  est 
neutre,  il  apparait  des  charges  partielles  <5©  surX  et  sur  le  nucleophile.  Dans 
cet  etat  de  transition,  l’atome  de  carbone  central  est  pentacoordine  ;  sa  geo- 
metrie  apparait  sur  le  document  10.  II  y  a  recouvrement  d’une  orbitale  p  de 
l’atome  de  carbone  avec  les  orbitales  convenables  des  atomes  d’halogene  et  du 
nucleophile.  Dans  la  representation  schematique,  des  tirets  indiquent  ces  liai¬ 
sons  partielles. 

■  Stereochimie 

Le  mecanisme  admis  rend  compte  de  l'observation  stereochimique  d’une  inver¬ 
sion  de  configuration  relative.  Le  document  11  le  montre  sur  un  exemple. 


configuration  R 


configuration  S 


configuration  R 


Pour  un  substrat  A  i  de  configuration  absolue  R  (pour  1  ’  atome  de  carbone  por- 
teur  de  l’atome  d’halogene),  dans  le  cas  ou  le  groupe  du  nucleophile  est  de 
meme  priorite  que  l’atome  d’halogene  dans  le  classement  par  la  regie  sequen- 
tielle,  le  produit  forme  B\  est  de  configuration  S  ;  le  produit  B 2  ,  de  configu¬ 
ration  R,  enantiomere  de  B\  ,  n’est  pas  obtenu.  Compte  tenu  de  cette  premiere 
observation,  la  reaction  est  dite  stereoselective  ;  elle  est  stereoselective  a  1 00  % 
car  seul  B\  est  obtenu. 

Le  substrat  Ai ,  de  configurations,  enantiomere  deAi ,  conduit,  dans  les  memes 
conditions,  au  produit  Bi  ,  de  configuration  R ,  enantiomere  de  B\  .  Compte 
tenu  de  ces  deux  observations  paralleles,  la  reaction  est  dite  stereospecifique. 
Elle  est  stereospecifique  a  100  %  du  fait  de  l’obtention,  a  chaque  fois,  d’un 
seul  enantiomere  parmi  les  deux  possibles. 

Ces  observations  s’inscrivent  dans  le  schema  plus  general  de  reactions  defi- 
niescomme  stereoselectives  et  stereospecifiques  donnees  chapitre  7,  (§  3. 1.2.2.). 
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Une  reaction  ayant  lieu  avec  le  mecanisme  S»2  est  une  reaction  enan- 
tiospecifique  a  100  %. 


3.2.3.  Influence  de  quelques  facteurs 

■  Influence  du  groupe  R  de  R-X 

Experimentalement,  on  observe  que,  lors  d’un  mecanisme  S]y2  ,  la  vitesse 
diminue  des  halogenures  primaires  aux  halogenures  secondaires,  puis  aux 
halogenures  tertiaires.  Les  halogenures  tertiaires  reagissent  en  general 
autrement  que  par  le  mecanisme  S^2.  Cette  reactivite  decroit  quand  la  gene 
sterique  augmente  au  niveau  de  l’atome  de  carbone  porteur  de  l’halogene.  Ceci 
est  schematise  par  : 

RlX  >  RUX  »  /fmX  ou  >  signifie  «  reagit  plus  vite  que  ». 


Cet  ordre  de  reactivite  est  interprets  par  une  destabilisation  de  l’etat  de  transi¬ 
tion  pentacoordine  par  rapport  a  l’halogenoalcane  tetracoordine  lorsque  le 
nombre  et  l’importance  des  groupes  alkyles  portes  par  l’atome  de  carbone  lie 
a  l’atome  d’halogene  augmente.  II  en  resulte  une  augmentation  de  l’energie 
d’activation,  done  une  diminution  de  la  constante  de  vitesse  k  (doc.  12). 


Doc.  12  Influence  de  la  nature  du  ► 
groupe  R  de  R-X  sur  la  vitesse 
d’une reaction Sn2.  /:paest  l’cner- 
gie  potentielle  d’activation. 

E'pa>Epa,  d’ou  k'  <  k 


nucleophile 

^nucleophile 

kMe  OH 

I©,  HS© 

m 

O 

A 

Br©,  HO©, 
flO©,  CN© 

104 

Cl©,  nh3 

103 

F©  /?CO0 

2 

10  a  102 

HOH,  flOH 

1 

RCOOH 

10-2 

Doc.  13  Ordre  de  grandeur  de  la 
reactivite  nucleophile  mesuree  par 
le  rapport  de  la  constante  de  vitesse 
du  nucleophile  considere  a  celle 
du  methanol  ^’nucleophile  /  k.V/e'OI  l  > 
pour  des  reactions  Sn2  dans  le 
methanol  comme  solvant. 


Les  exemples  de  reactions  donnes  au  paragraphe  3.2.1.,  mettant  en  jeu  un 
halogenomethane  ou  un  halogenure  primaire  ou  secondaire,  correspondent  aux 
cas  favorables  pour  un  mecanisme  Sn2. 

■  Influence  du  reactif  nucleophile 

La  vitesse  de  la  reaction  est  proportionnelle  a  la  concentration  en  nucleophile 
et  depend  de  sa  nature.  La  constante  de  vitesse  mesure  le  pouvoir  nucleo¬ 
phile  du  reactif  (sa  nucleophilie).  La  comparaison  des  constantes  de  vitesse  de 
plusieurs  reactifs  vis-a-vis  d’un  meme  substrat  (dans  les  memes  conditions  de 
temperature,  de  solvant,  ...)  permet  de  classer  ces  reactifs  selon  leur  nucleo¬ 
philie.  Les  classements  peuvent  changer  selon  le  substrat,  mais  des  ordres  gene- 
raux  de  nucleophilie  peuvent  etre  etablis  (doc.  13). 

La  nucleophilie  d’un  reactif  depend  : 

•  du  substrat ; 

•  de  sa  force  en  tant  que  base  de  Brpnsted  : 
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-  l’ion  hydroxyde  HOO  est  plus  basique  et  plus  nucleophile  que  l’eau,  HOH  ; 

-  l’ion  alcanolate  R- O©  est  de  meme  plus  basique  et  plus  nucleophile  que 
1’alcoolflOH  ; 

•  tie  sa  polarisabilite  :  l’ion  iodure  est  la  base  indifferente  dans  l’eau  conju- 
guee  de  l’acide  fort  HI,  mais  c’est  un  bon  nucleophile,  souvent  meilleur  que 
l’ion  hydroxyde,  pourtant  base  plus  forte.  L’ion  iodure  est  gros,  le  doublet  elec- 
tronique  responsable  de  lanucleophilie  est  plus  deformable  a  l’approche  d’une 
charge  positive  que  celui  de  l’ion  hydroxyde.  De  meme,  l’ion  hydrogenosul- 
fure  HS©  est  plus  nucleophile  bien  que  moins  basique  que  Lion  hydroxyde  ; 

•  tie  l’encombrement  sterique  tlu  reactif :  v(HO©)  »  v((CH3)3CO©),  bien 
que  l’ion  (CH3)3CO©  soit  plus  basique  que  l’ion  hydroxyde. 


© 


■  Influence  tie  la  polarite  tlu  solvant 

Le  solvant  intervient  par  son  caractere  polaire  et  par  son  aptitude  a  etablir  des 
liaisons  hydrogene  pour  solvater  plus  specifiquement  les  especes  possedant  un 
doublet  libre  porte  par  un  heteroatome.  Ce  deuxieme  aspect  important  depasse 
le  cadre  du  programme  de  premiere  annee. 

Le  caractere  polaire  est  lie,  a  l’echelle  microscopique,  a  la  polarite  et  a  la  pola¬ 
risabilite  de  la  molecule  de  solvant  et,  a  l’echelle  macroscopique,  a  la  constante 
dielectrique  eT  du  solvant.  Celle-ci  est  une  fonction  croissante  du  moment 
dipolaire  de  la  molecule  de  solvant  et  de  sa  polarisabilite. 

Les  resultats  experimentaux  sont  resumes  au  document  14  a. 

Doc.  14  a.  Influence  du  solvant  ► 
sur  une  reaction  Sn2  :  cette 
influence  est  faible. 


pour  une  reaction  du  type  : 

(1)  Nu :&  +  RX - -  ... 

(2)  Nu:  +  R-X - -  ... 

une  augmentation 
de  la  polarite  du  solvant 
entraine  : 

une  faible  diminution 

de  la  vitesse 

une  faible  augmentation 
de  la  vitesse 

solvant 

constante 

dielectrique 

er 

moment 

dipolaire 

pm 

ethanol 

24,3 

1,68 

eau 

78,5 

1,85 

Doc.  14  b.  Caracteristiques  des 
solvants  ethanol  et  eau. 


Considerons  une  reaction  du  type  ( 1 )  dans  laquelle  le  nucleophile  est  un  anion  : 

HO©  +  H3C-CHBr-CH3 - -  H3C-CHOH-CH3  +  Br© 

Soit  kpt  oh  1  la  constante  de  vitesse  dans  le  solvant  ethanol  ;  la  constante  est 
k'= 0,5  kgt  oh  dans  un  melange  ethanol  (60  %  en  volume)  -  eau  (40  %  en  volume). 
Les  caracteristiques  des  deux  solvants  sont  donnees  au  document  14  b. 

Un  solvant  polaire  solvate  d’autant  mieux  un  ion,  que  cet  ion  est  plus 
petit  et  que  sa  charge  est  plus  forte  ou  plus  localisee. 

En  considerant  que  Lintroduction  d’eau  dans  l’ethanol  fait  evoluer  les  proprie- 
tes  du  solvant  de  celles  de  l’ethanol  vers  celles  de  l'eau,  il  en  resulte  une  aug¬ 
mentation  de  polarite  du  solvant.  Celle-ci  a  pour  effet  de  stabiliser  davantage 
l’etat  initial  (HO©  +  H3C-CHBr-CH3)  par  une  meilleure  solvatation  des  ions 
hydroxyde,  dont  la  charge  -  e  est  localisee,  que  l’etat  de  transition  suppose  : 


ou  cette  charge  -  e  est  dispersee  sur  l’atome  d’halogene  partant  et  l’atome 
d’oxygene  de  l’ion  hydroxyde  attaquant.  Le  profil  energetique  (doc.  15)  illustre 
que  l’energie  potentielle  d’activation  £pa  est  un  peu  plus  grande  pour  le  melange 
ethanol-eau  que  pour  l’ethanol,  ce  qui  entraine  une  faible  diminution  de  la 
constante  de  vitesse. 


Le  cas  d’une  reaction  de  type  (2)  est  discute  dans  Vexercice  8. 


Composes  a  liaison  carbone-halogene 


CH3 

_©  I 
H-Ol  +  H-C-Br 
I 

CH, 


se  l  se 

It  O . C . Hr 


H  CH, 


ch3 
I  ‘  _© 

HO-C-H  +  IBrl 
I  — 

CH, 


E„A 


stabilisation  stabilisation 
de  1' anion  de  l'etat 

nucleophile  de  transition 


par  augmentation  de  la  polarite  du  solvant 


Doc.  15  Influence  de  la  polarite 
du  solvant  pour  une  reaction  Sn2. 
£pa>£’pa,  d’oii  k' <k 


(*)  Voir  chapitre  5,  §  5.1.,  pour  une 
etude  plus  complete  de  ce  mecanisme. 
L’etape  (1)  est  en  fait  renversable 
(cf.  p.  139). 

v _ _ _ / 


■  Influence  de  la  nature  du  nucleofuge 

La  liaison  C-X  se  rompant  d’autant  plus  rapidement  qu’elle  est  plus  polari- 
sable,  la  vitesse  croit  de  R-F  a  R-l  (cf.  §  2.1.2.). 

£)Pour  s’ entratner  :  ex.  5  et  6  ) 

3.3  •  Mecanisme  de  substitution  nucleophile 
monomoleculaire  SN1 

3.3.1.  Donnees  experimentales 

Certaines  reactions  de  substitutions  nucleophiles,  comme  L action  des  ions 
hydroxyde  sur  le  2-bromo-2-methylpropane  (bromure  de  tertiobutyle)  : 
(CH3)3C-Br  +  HO©  - -  (CH3)3C-OH  +  Br© 

2-bromo-2-methylpropane  2-methylpropan-2-ol 

sont  caracterisees  par  : 

•  une  cinetique  d’ordre  global  1,  d’ordre  partiel  1  par  rapport  au  derive  halo- 
gene,  et  zero  par  rapport  au  nucleophile  ; 

•  l’obtention  d’un  melange  racemique  a  partir  d’un  derive  halogene  opti- 
quement  actif  ;  c’est-a-dire  que,  a  partir  d’un  derive  halogene  dont  les  mole¬ 
cules  chirales  sont  de  configuration  determinee  pour  l’atome  de  carbone  porteur 
de  l’atome  d’halogene,  deux  produits  formes  de  molecules  chirales  enantio- 
meres  en  quantites  egales,  formant  un  melange  racemique,  sont  obtenus. 

3.3.2.  Mecanisme 

■  Etapes 

L’etude  cinetique  suggere  que  le  nucleophile  n’intervient  pas  dans  une  etape 
cinetiquement  determinante  (E.C.D.).  Un  mecanisme  simplifie  en  deux  etapes 
peut  etre  propose*  ’  ' : 

Dans  une  etape  monomoleculaire  cinetique  determinante,  il  y  a  rupture 
ionique  de  la  liaison  C-X  et  formation  d’un  carbocation  R®  : 

fc  1 

(CH3)3C-Br - ►(CH3)3C©  +  Br©  (1) 

cinetiquement  limitante 

Puis,  dans  une  deuxieme  etape,  le  carbocation  forme  reagit  avec  le  nucleophile  : 
(CH3)3C©  +  ©O-H  —  (CH3)3C-OH  (2) 

SN1  R-X - - - >-  R®  +  X © 

cinetiquement  determinante 

Nu:  +R®  ~^~Nu-R 


Le  mecanisme  est  note  SnI,  S  pour  substitution,  N  pour  nucleophile  (par  rap¬ 
port  au  derive  halogene  substrat),  1  pour  monomoleculaire.  L’etape  cineti¬ 
quement  limitante*  *  impose  sa  vitesse,  soit  v  =  k\  .  [Plf]  . 


(**)  On  rencontre  indifferemment  les 
deux  expressions  :  etape  cinetiquement 
determinante  ou  etape  cinetiquement 
limitante. 

v  ./ 


■  Profil  energetique 

Le  profil  energetique  est  celui  d’une  reaction  en  deux  etapes  avec  un  interme¬ 
diate  carbocation  R®  peu  stable  et  deux  etats  de  transition  (doc.  16,  page 
suivante).  L’energie  d’activation  de  la  premiere  etape  est  tres  superieure  a  celle 
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Composes  a  liaison  carbone-halogene 


vitesse  de  la  reaction  sa  structure  supposee 
est  : 


H3C; 


\ 


s®  se 

C . Br 


H3c""'y 

h3c 


Zsna  »  isna 

Pai  Pai 


Doc.  16  Profil  energetique  d’un 
exemple  de  SnI  ■ 


Doc.17  Stereochimie  de  la  reaction 
Sf^l  :  on  obtient  un  melange  race- 
mique. 


5©  <5©  <5©  ($© 

de  la  seconde.  Dans  l’etat  de  transition  T\  :  (H3C)3C - Br,  soit/? - Br  de 

la  premiere  etape,  la  liaison  carbone-halogene  est  en  partie  rompue  et  les  charges 
partielles,  <5©  sur  l’atome  de  carbone  et  5©  sur  l’atome  d’halogene,  sont  beau- 
coup  plus  importantes  que  dans  la  liaison  covalente  polarisee  C-X  du  derive 
halogene. 

■  Stereochimie 

Soit  la  reaction  des  ions  hydroxyde  sur  le  3-bromo-3-methylhexane,  de  confi¬ 
guration/?  (doc.  17).  Dans  le  carbocation  forme  dans  la  premiere  etape,  l’atome 
de  carbone  qui  etait  lie  a  l’atome  d’halogene  ne  se  trouve  plus  lie  qu’a  trois 
atomes  de  carbone  ou  d’hydrogene,  done  entoure  de  trois  doublets  d’electrons 
de  valence.  L’ experience  a  pu  determiner  que  les  trois  liaisons  contractees  avec 
ces  trois  atomes  voisins  sont  a  120°  dans  un  plan  P  (doc.  17). 

La  repulsion  maximum  des  trois  doublets  de  liaison  autour  de  l’atome  de 
carbone  justifie,  conformement  a  la  methode  V.S.E.P.R.,  cette  geometrie 
(cf.  chap.  2,  §  5.).  Cet  atome  de  carbone  est  accepteur  du  doublet  apporte  par 
le  nucleophile  dans  la  seconde  etape  d’un  cote  ou  de  l’autre  du  plan  P .  II  y  a 
equiprobabilite  de  former  les  deux  enantiomeres  du  produit.  D’ou  un  melange 
racemique,  optiquement  inactif  par  compensation. 


► 


ch2ch3 


ch2ch2ch3 

configuration  R 

CI-BCH, 

ch3ch2ch2 

configuration  S 


melange  equimolaire 
de  deux  molecules  chirales 
enantiomeres 


Une  reaction  se  produisant  suivant  un  mecanisme  SnI  n’est  pas  ste¬ 
reoselective. 

R-X  +  Nu:©  — ►  R- Nu+Z© 

Si  /?-Nu  est  chiral,  il  est  obtenu  en  melange  racemique. 


© 


3.3.3.  Influence  de  quelques  facteurs 
■  Influence  du  groupe  R  de  RX 

Experimentalement,  on  observe  que,  lors  d’un  mecanisme  SnI,  la  vitesse  aug- 
mente  des  halogenures  primaires  aux  halogenures  secondaires,  puis  aux 
halogenures  tertiaires. 

L’influence  du  groupe  R  et  de  sa  classe  sur  la  vitesse  d’une  reaction  SnI  est 
done  opposee  a  celle  qui  etait  observee  sur  la  vitesse  d’une  reaction  Sn2.  Cette 
reactivite  est  schematisee  par  : 

/?lnZ  »  RnX  >  RlX  ou  >  signifie  «  reagit  plus  vite  que  ». 


Composes  a  liaison  carbone-halogene 


Cet  ordre  de  reactivite  est  interprets  par  une  stabilite  decroissante  de  l’inter- 
mediaire  reactionnel  carbocation  et,  compte  tenu  du  profil  energetique,  (nous 
l’admettrons)  de  l’etat  de  transition  qui  conduit  a  cet  intermediate.  Un  carbo¬ 
cation  tertiaire  est  en  effet  plus  stable  qu’un  carbocation  secondaire,  lui-meme 
plus  stable  qu’un  carbocation  primaire.  II  en  resulte  une  augmentation  de  l’ener- 
gie  d’ activation,  done  une  diminution  de  la  constante  de  vitesse  de  cette  etape 
qui  impose  sa  vitesse  a  l’ensemble  de  la  reaction  (doc.  18). 


Doc.  18  Influence  du  groupe  R  de 
R-X  sur  la  vitesse  d’une  reaction 
SnI-  £pa  est  l’energie  potentielle 
d ’activation. 


carbocation :  tertiaire  secondaire  primaire 


■  Influence  du  reactif  nucleophile 

La  force  du  reactif  nucleophile,  sa  concentration  ou  sa  taille  n’ont  pas  d’in- 
fluence  sur  la  vitesse  de  la  reaction,  ce  qui  est  en  accord  avec  le  mecanisme  : 
le  nucleophile  n’intervient  qu’apres  l’etape  cinetiquement  limitante. 

■  Influence  de  la  polarite  du  solvant 

Comme  l'indiquent  les  resultats  suivants  (doc.  19)  : 

Une  augmentation  de  la  polarite  du  solvant  augmente  la  vitesse  d’une 
reaction  se  produisant  selon  un  mecanisme  SnI. 


Doc.19  Constante  de  vitesse  rela¬ 
tive  de  reactions  de  solvolyse  du 
2-chloro-2-methylpropane  a  25  °C. 
La  constante  de  vitesse  est  celle 
de  l’etape  cinetiquement  limitante 

R-X  - *  R®  +X©.  Dans  ces 

exemples,  la  polarite  du  solvant 
croit  dans  le  sens  de  la  constante 
dielectrique  et  pas  uniquement  dans 
le  sens  croissant  du  moment  dipo- 
laire. 


solvant 

constante 
dielectrique  Er 

moment 
dipolaire  p  ( D ) 

constante  de 
vitesse  relative  A:rei 

CH3COOH 

6 

1,7 

1 

CH3OH 

33 

1,7 

4 

HCOOH 

58 

1,5 

5  000 

h2o 

78 

1,85 

1,5  .  105 

Une  augmentation  de  polarite  du  solvant  stabilise  : 

•  tres  peu  l'halogenoalcane  de  depart  globalement  electriquement  neutre  (la 
separation  de  charge  de  la  liaison  polaire  C-X  est  faible) ; 
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Composes  a  liaison  carbone-halogene 


•  davantage  1 '  etat  de  transition  dans  lequel  les  charges  partielles  sont  plus  impor- 
tantes  que  dans  l’etat  de  depart.  II  en  resulte  une  diminution  de  l’energie  poten- 
tielle  d’activation  et  une  augmentation  de  la  vitesse  de  formation  du  produit  de 
substitution  (doc.  20) ; 

•  et  encore  plus  L  intermediate  carbocation  et  1’ anion  halogenure. 


Doc.20  Influence d’ une augmen-  ► 
tation  de  la  polarite  du  solvant  sur 
la  vitesse  d’une  reaction  se  pro- 
duisant  selon  le  mecanisme  SnL 

£pa,  <  £paj  - *-  constante  de 

vitesse  ^  ^  ,  d’apres  la  relation 

d ’Arrhenius  : 

k-2  _  ~  ■fi’paz 

17  “e  kB.T 

kn  =  constante  de  Boltzmann  = - . 

XA 


r  5©  <5©-| 

L(CH3)3C  ----Cl  J 


(CH3)3C-C1 


(CH3)3C®+  Cl° 


par  augmentation  de  la  polarite  du  solvant 


—  _ .  -r,  _© 

K-Cll<rnAg*  ^ - ►  R-C\-AS 

R- Cl®-Ag  ^ - ►  R@  +  AgCl  (s) 

cinetiquement  limitante 


H,C-CH,-Ol'+)t@ - ►  H,C-CH,-0-« 

'  I  I 

H  H 

acide  conjugue 
de  l’ether-oxyde 

II 

H3C-CH2-0-«  +  H® 
ether-oxyde 


Doc.21  Influence  de  la  presence  du 
cation  metallique  Ag©. 


■  Influence  de  la  nature  du  nucleofuge 

La  liaison  C-X  se  rompant  d’autant  plus  vite  qu’elle  est  plus  polarisable,  la 
vitesse  croit  de  R-F  a  f?-I  ( cf .  §  2.1.2.). 

■  Influence  de  la  presence  de  cations  metalliques  Ag© 

L’ experience  montre  qu’une  solution  de  nitrate  d’argent  dans  l’ethanol  donne 
un  precipite  de  chlorure  d’argent  (doc.  21)  : 

-  instantanement  avec  un  chlorure  d’alkyle  tertiaire  ; 

-  lentement  a  temperature  ambiante  avec  un  chlorure  d’alkyle  secondaire  ; 

-  lentement  et  a  chaud  avec  un  chlorure  d’alkyle  primaire. 

L’ion  argent  Ag©  ,  acide  de  Lewis,  forme  avec  le  derive  halogene,  base  de 
Lewis,  un  complexe  7?-Cl©-Ag  (doc.  21). 

Dans  l’etape  suivante,  AgCl  constitue  un  meilleur  nucleofuge  que  Cl©  et  favo- 
rise  une  substitution  suivant  le  mecanisme  SnI. 

L’ordre  de  reactivite  decroissante  est  celui  de  stabilite  decroissante  du  carbo¬ 
cation,  c’est-a-dire  des  halogenures  tertiaires  aux  halogenures  primaires. 

Cette  reaction  constitue  un  test  qualitatif  de  la  classe  des  chlorures  d’alkyles. 


3.4  •  Caracteres  compares  des  reactions  SN2  et  SN1; 
competition  SN2  /  SN1;  facteurs  de  choix 

Le  document  22  resume  les  caracteristiques  comparees  des  mecanismes  Sn2 
et  SnI  et  Linfluence  des  facteurs  agissant  sur  ces  reactions. 


Composes  a  liaison  carbone-halogene 


mecanisme 

SN2 

SN1 

etapes 

1  etape  synchrone  bimoleculaire  : 

Rl  #  Ri 

© _ \  *  -  80  8©  /  © 

NuH^\£VXI  Nu - C - X  Nu - C+|X| 

*”7  (\  X* 

R3  R3 

etat  de  transition  T 

2  etapes  : 

•  cinetiquement  d1 

limitante :  ^ 

)C*—XJU  C®  ^  Nu - -C 

^"7  -*e  A  kl0U« 1  t*2 

R3  R3^  \  R3 

monomoleculaire  Nu 

r2^J 

intermediaire  carbocation  plan  R 3 

vitesse 

v  =  k  .  [ RX ] .  [Nu:©]  ,  ordre  2 

v  =  k\ .  [flX]  ,  ordre  1 

stereochimie 

inversion  de  configuration  relative  (de  Walden) 
reaction  enantiospecifique 

racemisation 

absence  de  stereoselectivite 

profil 

d’energie 

potentielle 

V 

£Pa 

R-} 

T 

[  +  Nu:®  \ 

R— Nu  +  X9  c  r 

Ep  - 

% 

r-  i 

7 

- T2 

/  R®  V2 

+  Nu:®  +  X  q  \  © 

+  Nu  r  \J?-Nu  + 

c.r. 

influence  de  X 
nucleofuge 

vitesse:  R-l>R- 
(polarisabilite  decroisst 

Br  >  2?— Cl  »R- F 
inte  de  la  liaison  C-X  ) 

influence 
du  groupe  R 

Rl-X  >  Rll-X  »  Rm-X 
destabilisation  de  l’etat  de  transition 
par  encombrement  sterique 

(le  chiffre  romain  correspo 

Rl-X<Ra-X  «RIU-X 
stabilisation 

de  1’ intermediaire  carbocation 
nd  a  la  classe  du  groupe  R) 

influence 
du  reactif 
nucleophile 

La  vitesse  augmente  avec  : 

-  sa  concentration  ; 

-  sa  nucleophilie  ; 

et  diminue  quand  il  devient  plus  volumineux. 

La  vitesse  est  insensible  a  : 

-  sa  nature  ; 

-  sa  concentration  ; 

-  son  encombrement. 

influence 
de  la  polarite 
du  solvant 

La  vitesse  est  assez  peu  sensible  (sens  variable)  a  une 
modification  de  polarite  du  solvant. 

Exemple  de  solvant :  la  propanone. 

La  vitesse  augmente  quand  la  polarite  ( p ,  £r) 
du  solvant  augmente. 

Exemple  de  solvant :  FLO,  f?OH,  HCO2H 

reaction  en 
competition 

elimination  E2 

elimination  El 

Doc.  22  Caracteristiques  comparees  des  mecanismes  Sn2  et  Sjql  et  influence  des  facteurs  agissant  sur  ces  reactions. 


Le  mecanisme  S»1  est  observe  principalement  avec  ties  halogenures 
tertiaires  dont  le  carbocation  est  relativement  stable.  Le  mecanisme  Spj2  est 
rencontre  principalement  avec  les  halogenomethanes,  les  halogenures 
primaires,  voire  avec  les  halogenures  secondaires. 

Dans  de  nombreux  cas,  des  lois  cinetiques  du  type  v  =  k .  [ftX]  +  k'[RX) .  [Nu©] 
sont  observees  :  le  mecanisme  est  intermediate  entre  les  deux  mecanismes 
limites  etudies  (ceci  peut  etre  equivalent  aux  deux  mecanismes  limites  simul- 
tanes).  Dans  ce  cas,  un  traitement  approprie  permet  de  determiner  separement 
les  constantes  de  vitesse  k  et  k'  correspondant  aux  mecanismes  limites  simul- 
tanes  Sjql  et  Sn2  (c/.  ex.  37). 
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Representation  simplifiee 
des  reactions 

Comme  l’indique  l’exemple  ci-contre, 
a  la  place  d’une  equation,  la  reaction 
sur  un  substrat  donne  peut  etre  sche¬ 
matise  pari  ’indication  des  reactifs  (en 
general  au-dessus  de  la  fleche),  du  sol- 
vant,  de  la  temperature ,  de  la  necessity 
d’ un  chaujfage,  symbolise  par  la  lettre 
A,  et  des  substances  eliminees  (prece¬ 
des  du  signe  -).  Cette  representation 
est  surtout  interessante  lorsque  plusieurs 
etapes  successives  sont  decrites,  seule 
1’evolution  du  substrat  etant  ainsi  sui- 
vie. 

V- _  J 


E)  Les  reactions  d'elimination 

4.1  •  Bilan,  conditions 

■  Le  chauffage  d’un  halogenoalcane  R-X  en  presence  d’une  base  forte  conduit 
a  la  formation  d’un  alcene  par  une  reaction  d ’elimination  d’une  molecule  d’hy- 
dracide  HX. 

Exemple  : 

K®,  HO©,  £/OH 

H3C-CHBr-CH3 - *-H3C-CH  =  CH2 

2-bromopropane  A,  -HBr  propene 

Le  propene  forme  dans  cette  experience  peut  etre  mis  en  evidence  par  la  deco¬ 
loration  d’une  solution  aqueuse  de  dibrome. 


L’elimination  d’un  hydracide  halogene  est  appelee  deshydrohalogenation. 

L’hydracide  n’apparait  pas  dans  le  milieu  basique,  comme  le  ferait  croire  l’ecri- 
ture  schematique  precedente,  mais  il  se  forme  l’ion  halogenure  et  l’acide  conju- 
gue  de  la  base  utilisee.  Le  schema  general  avec  une  base  5©  est : 


R-iCH  CRiX  +  B© 

A 

_ w  BiC-fRi  +  BH  +  X© 

(*)  Rappelons  qu’un  alcene  est  un 
hydrocarbure  non  cyclique  possedant 
une  double  liaison  C=C,  sa  formule 
brute  est  C„H2„.  Plus  generalement,  un 
derive  ethylenique  est  un  compose  pos¬ 
sedant  dans  sa  structure  au  moins  une 
double  liaison  C=C. 

v  _ / 


■  Plus  generalement,  un  derive  halogene  conduit  dans  les  memes  conditions 

a  un  derive  ethylenique* 

Exemple  : 

Na®,  Et O©,  £fOH 

chlorocyclohexane  - >-  cyclohexene  (100  %) 

55  °C,  -HCl 

La  reaction  est  appelee  elimination  1,2  ou  ^-elimination  ;  les  atomes  elimi- 
nes,  X  et  H,  sont  portes  par  deux  atomes  de  carbone  voisins,  notes  ccel  p  : 


H-C^-Ca-X 


R2CH-CR2X  +  B©  - - - *.R2C=CR2  +  BH  +  X© 

p-elimination 

derive  halogene  base  forte  derive  ethylenique 


■  Les  bases  utilisees  sont  generalement  l’hydroxyde  de  sodium  ou  de  potas¬ 
sium  dans  l’ethanol  comme  solvant,  ou  un  ion  alcoolate  RO  (ion  ethanolate 
H3C-CH2-0©,  ion  methanolate  H3COO,  ion  2-methylpropan-2-olate,  note 
t-B;tO©)  dans  l’alcool  BOH  correspondant  comme  solvant  (respectivement 
l’ethanol  H3C-CH2-OH,  note  £70H,  le  methanol  H3COH,  note  Me  OH,  le 
2-methylpropan-2-ol,  note  f-B«OH),  ou  dans  le  dimethylsulfoxyde  (CH3)2S  =  0, 
note  DMSO. 


■  La  base  est  aussi  un  nucleophile,  la  reaction  d’elimination  est  souvent  en 
concurrence  avec  une  reaction  de  substitution,  les  derives  ethyleniques  sont 
alors  obtenus  en  meme  temps  qu’un  produit  de  substitution. 

Exemple  : 

Me  0©,  Me  OH 


© 


H3C-CH2-CH2Br 

1-bromopropane 


- ►  H3C-CH2-CH2-0-CH3  et  H3C-CH  =  CH2 

-HBr  1-methoxypropane  (92  %)  propene  (8  %) 


Composes  a  liaison  carbone-halogene 


4.2  •  Obtention  d'isomeres  : 

regioselectivite  et  stereoselectivite 


4.2.1.  Regioselectivite  de  I'elimination 

■  Observation 


K®,  Et 0®,  EtOE 

(CH3)2CBr-CH2-CH3  - » 

2-bromo-2-methylbutane  70  °C,  -HBr 


(*) 


(CH3)2C=CH-CH3  et  H2C  =  C(CH3)CH2CH3 
2-methylbut-2-ene  (71  %)  2-methylbut-l-ene  (29  %) 

Des  deux  alcenes  qui  peuvent  etre  formes  par  deshydrobromation,  l’alcene 
obtenu  en  plus  grande  proportion  est  P  alcene  le  plus  substitue  :  trois  groupes 
alkyle  sur  les  deux  atomes  de  la  double  liaison  contre  deux  ( 

■  Regie  experimentale  tie  Zaitsev 

L’ observation  faite  sur  l’exemple  cite  est  generate  et  constitue  la  regie  de  Zaitsev. 
Par  reaction  d’elimination,  un  halogenoalcane  conduit  a  un  alcene.  Un  seul 
alcene  peut  etre  forme  a  partir  d’un  halogenure  d’alkyle  primaire. 

Lors  de  la  deshydrohalogenation  d’halogenoalcanes  secondaires  ou 
tertiaires,  l’alcene  obtenu  de  fa^on  majoritaire  est  le  plus  substitue  ; 
il  resulte  done  de  l’arrachement  d’un  atome  d’hydrogene  porte  par 
l’atome  de  carbone  en  /J  le  plus  substitue. 

L’alcene  le  plus  substitue  est  le  plus  stable. 


Pour  s’ entrainer  :  ex.  10  et  11 

■  Regie  de  Zaitsev  generalisee 
Plus  generalement  : 

La  deshydrohalogenation  realisee  sur  un  derive  halogene  (qui  peut 
contenir  dans  sa  structure  d’autres  groupes  fonctionnels)  conduit  de 
fa^on  majoritaire  au  derive  ethylenique  le  plus  stable. 


Une  stabilite  particuliere  est  constatee  lorsque  la  structure  peut  presenter  des 
liaisons  conjuguees.  Des  liaisons  conjuguees  sont  constituees  par  l’alternance 
de  liaisons  multiples  (doubles,  triples  ou  noyau  benzenique)  et  de  liaisons 
simples. 


Exemple  :  Par  deshydrobromation  du  5-bromo-6-methylhept-2-ene,  le  produit 
majoritaire  est  le  6-methylhepta-2, 4-diene,  possedant  deux  liaisons  doubles 
C  =  C  conjuguees,  et  non  le  2-methylhepta-2, 5-diene,  pourtant  plus  substitue 
que  le  premier  (doc.  23). 

Doc.  23  Regie  de  Zaitsev.  ► 


Br  le  plus  stable  :  le  plus  substitue  : 

majoritaire  minoritaire 

(liaisons 
conjuguees) 


Q^Pour  s’ entrainer  :  ex.  34 
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(*)  •  Une  reaction  est  dite  regioselec¬ 
tive  si  elle  est  caracterisee  par  une  modi¬ 
fication  chimique  preferentielle  de  bun 
des  sites  reactifs  potentiels  de  la  mole¬ 
cule.  La  reaction  est  totalement  (100  %) 
regioselective  si  la  discrimination  est 
complete,  ou  partiellement  (x  %)  regio¬ 
selective  si  le  produit  de  la  reaction  sur 
un  site  donne  predomine  par  rapport 
aux  produits  de  la  reaction  sur  d’autres 
sites. 

•  Le  schema  general  d’une  reaction  91 
regioselective  est  le  suivant : 

A  -  Bi  ,  (B\) 

produits  majoritaires  ou  exclusifs  parmi 
plusieurs  isomeres  de  constitution 

•  Dans  le  cas  de  la  reaction  de  deshy- 
drohalogenation,  le  site  reactif  est 
l’atome  d’hydrogene  porte  par  un  atome 
de  carbone  en  fi  de  l’atome  d’halo- 
gene. 

v _ / 


(**)  Cette  stereoselectivite  peut  ne  pas 
s’appliquer  lorsque  le  mecanisme  E2 
ne  permet  l’obtention  que  de  bun  des 
diastereoisomeres. 

V _ _ _ / 


■  Regioselectivite 


La  reaction  de  deshydrohalogenation  d’un  derive  halogene  est  regiose¬ 
lective*©,  car  l’un  des  isomeres  de  constitution  predomine  lorsque  plu¬ 
sieurs  peuvent  se  former.  La  regioselectivite  est  partielle,  car,  en  general, 
la  predominance  de  l’un  des  isomeres  de  constitution  n’est  pas  totale. 


S’il  existe  des  atomes  d’hydrogene  sur  plusieurs  atomes  de  carbone  en  ji  de 
l’atome  d'halogene,  ils  ne  sont  pas  tous  elimines  avec  la  meme  probability. 
Les  differents  derives  ethyleniques  qui  peuvent  se  former  sont  isomeres  de 
constitution.  La  regioselectivite  se  traduit  par  la  formation  preferentielle  de 
l’un  des  isomeres  de  constitution. 

4.2.2.  Stereoselectivite  de  I'elimination 

La  deshydrobromation  du  2-bromopentane  fournit  deux  stereoisomeres  Z  et  E 
du  pent-2-ene.  L’alcene  £  est  obtenu  en  plus  grande  proportion  que  1’alceneZ ; 
conformement  a  la  definition  donnee  au paragraphe  3.2.3,  la  reaction  est  ste¬ 
reoselective* \  L’alcene  E  est  plus  stable  que  l’alcene  Z.  Le  stereoisomere 
majoritaire  peut  etre  prevu  par  la  regie  de  Zaitsev  generalisee. 


Br 


2-bromopentane  pent-l-ene  (£')-pent-2-ene  (Z)-pent-2-ene 

31%  51%  18% 


Comme  pour  les  reactions  de  substitution,  deux  mecanismes  limites  sont  envi¬ 
sages  pour  les  reactions  d ’elimination. 


4.3  •  Mecanisme  d'elimination  bimoleculaire  E2 


© 


4.3.1.  Donnees  experimentales 

Certaines  reactions  d’elimination,  comme  : 

H3C-CH2-O0  +  H3C-CHBr-CH3 - -  H3C-CH=CH2  +  H3C-CH2-OH  +  Br© 

ion  ethanolate  2-bromopropane  propene  ethanol 


(***)  En  presence  d’un  grand  exces  de 
l’un  des  reactifs,  par  exemple,  £:©,  la 
vitesse  s’ecrit : 

v  =  k.[RX].[B:Q] 
v»kapp.[RX] 
avec  k.dpp  =  k.  [B:©] 

La  reaction  est  alors  d’ordre  global  1 
en  raison  de  la  degenerescence  par  rap¬ 
port  a  5:©. 

V _ / 


sont  caracterisees  par  : 

•  une  cinetique  d’ortlre  global  2,  d’ordres  partiels  1  par  rapport  au  derive  halo- 

gene  RX  et  1  par  rapport  a  la  base  B:©* . '  * ;  la  vitesse  v  a  pour  expression  : 

v  =  k .  [RX] .  [£:©] 

•  une  stereochimie  determinee  :  dans  les  cas  favorables,  cette  stereochimie 
explique  la  formation  de  l’une  des  configurations  de  la  double  liaison  ethyle- 
nique  a  l’exclusion  de  l’autre. 

Soit,  par  exemple,  la  deshydrobromation  du  2-bromo-3-methylpentane  condui- 
sant  au  3-methylpent-2-ene.  Le  2-bromo-3-methylpentane  existe  sous  quatre 
configurations  stereoisomeres  {doc.  24),  formant  deux  couples  d’enantiomeres 
R*R*  (soit  RR  et  SS,  cf.  chap.  6,  §  5.4.1.)  et  R*S*  (soit  RS  et  SR).  Le  3-methyl- 
pent-2-ene  existe  sous  deux  configurations  diastereoisomeres,  Z  et  E.  Les  com¬ 
poses  du  couple  R*R*  conduisent  uniquement  a  l’alcene  E,  ceux  du  couple 
R*S*  donnent  uniquement  l’alcene  Z.  La  reaction  est  done  stereospecifique, 
en  general  a  100  %. 


3 
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■  \  *  ■ 


«»§ - ►  :  enantiomerie  - ►  :  diastereoisomerie 


Doc.  24  Stereoisomeres  du  2-bromo-3-methylpentane  initial  et  du  3-methylpent-2-ene  obtenu  par  elimination  E2. 


4.3.2.  Description  du  mecanisme 

■  Etape 

Un  mecanisme  en  une  seule  etape  bimoleculaire  est  propose.  Soit,  sur  l’exemple 
precedent : 

etape 

Q  _  elementaire 

H3C-CH2-Oi'+^-^CH>CH-CH3  - ►  H3C-CH2-OH  +  H2C=CH-CH3  +  Br0 

12 

Br 

ion  ethanolate  2  -  bromopropane  ethanol  propene 


Dans  cette  etape,  l’arrachement  du  proton,  la  formation  de  la  double  liaison  et 
le  depart  de  l’atome  d’halogene  sous  forme  d’ion  halogenure  nucleofuge  sont 
simultanes.  Le  mecanisme  est  qualifie  de  concerte  ou  synchrone. 


Cette  reaction  etant  elementaire,  l’ordre  correspond  a  la  molecularite,  la  vitesse 
volumique  est  bien  de  la  forme  :  v  =  k  .  [ RX ]  .  [5:©]  .  Le  mecanisme  est  note 
E2,  E  pour  elimination,  2  pour  bimoleculaire. 


^  E2 

0 

B:  +  H-CR2-CR2-X  —  — 

£H  +  R2C-CR2  +X 

etape 

elementaire 

E 


P 


A 

—  etat  de  transition 

e  — 

R-X  +  OH 

derive  ethylenique 

+  H20  +  xe 

reactifs 

produits 

- 

Doc.25  Profil  energetique  du  meca¬ 
nisme  E2. 


■  Profil  energetique  et  etat  de  transition  postule 

Le  profil  energetique  est  celui  d’une  etape  unique  avec  passage  par  un  etat  de 
transition  unique  (doc.  25). 

Pour  interpreter  la  stereochimie,  dans  l’etat  de  transition,  les  atomes  H  et  X 
sont  en  position  decalee  anti.  Ceci  correspond  a  la  minimisation  de  la  repul¬ 
sion  des  charges  -  de  qui  apparaissent  sur  l’atome  d’halogene  et  sur  l’atome 
d’oxygene  de  la  base  hydroxyde  OH©.  L’ elimination  E2  se  fait  avec  une  ste¬ 
reochimie  appelee  anti  (doc.  26  et  27,  page  suivante).  Cette  stereochimie  de 
l’etat  de  transition  peut  mettre  en  defaut  la  regioselectivite  conformement  a  la 
regie  de  Zaitsev,  si  l’atome  d’hydrogene  a  eliminer  selon  cette  regie  ne  peut  se 
placer  en  position  decalee  anti  par  rapport  a  l’atome  d’halogene  (cf.  ex.  35). 
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conformation  decalee  anti 


Doc.  26  Mecanisme  E2  indiquant  les  mouvements  de  doublets. 


Interpretation  orbitalaire  de  l’elimination  anti 


etat  de  transition 


Br 


e 


ii. 


recouvrement 
lateral  n 


©CH3 


h3c 


"C _ c'' 

^ /.V../.V % 


ch2ch3 


Doc.  27  Mecanisme  E2  indiquant  les  recouvrements  orbitalaires.  L’elimination  anti  permet,  tout  au  long  de  l’etape, 
les  meilleurs  recouvrements  orbitalaires,  en  particulier  dans  l’etat  de  transition. 

■  Stereochimie 


Comme  le  montre  le  document  28,  l’elimination  anti  explique  bien  la  forma¬ 
tion  de  la  configuration  du  derive  ethylenique  obtenu.  Une  elimination  syn^ 
ne  donnerait  pas  l’alcene  obtenu  experimentalement. 


deshydrobromation  des  molecules 
de  2-bromo-3-methylpentane. 


(*)  Ily  a  elimination  syn  lorsque  des 
atomes  ou  groupes  elimines  sont  dans 
une  conformation  ou  ils  sont  en  posi¬ 
tion  eclipsee  (0  =  0°). 


Composes  a  liaison  carbone-halogene 


Le  passage  par  un  carbocation  donnerait  les  deux  alcenes  en  quantites  egales 
quelle  que  soit  la  configuration  de  l'halogenoalcane  (doc.  29). 


Br  CH3 
\2  3|>CH2CH3 


H" 


CH3 


H 


-Br 


e 


h3c 


h3c 


3 


ch3 

ch2ch3 

H 

+  OH® 

-HzO 

,ch3 


*ch2ch3 


possibilite  de 
rotation  autour 
de  l'axe  C--C3 


+ 


H3C 


ch2ch3 


- V'" 

h3c  ch3 


Doc.  29  Une  elimination  passant  par  un  carbocation  conduirait  a  la  formation  simultanee  des  deux  configurations 
de  l’alcene. 


La  reaction  de  deshydrohalogenation  d’un  derive  halogene  en  derive 
ethylenique  est  stereospecifique  par  elimination  anti  lorsqu’elle  se  fait 
selon  un  mecanisme  E2. 


cc  Pour  s’ entrainer  :  ex.  13  et  14 

4.3.3.  Influence  de  quelques  facteurs 

■  Influence  du  groupe  R  de  RX 

La  facilite  de  l'elimination,  lors  d’un  mecanisme  E2,  diminue  des  halogenures 
tertiaires  aux  halogenures  secondaires,  puis  primaires,  mais  la  variation  rela¬ 
tive  de  vitesse  est  faible  : 

/fm-X  >  /?n-Z  >  Rl-X  ou  >  signifie  «  reagit  plus  vite  ». 

Interpretation  :  Puisque  les  groupes  alkyles  stabilisent  une  double  liaison,  ils 
stabilisent  aussi  l’etat  de  transition  dans  lequel  la  double  liaison  est  partielle- 
ment  formee.  Plus  la  classe  du  derive  halogene  est  elevee,  plus  l’etat  de  tran¬ 
sition  sera  relativement  stabilise,  moins  l’energie  d’activation  sera  elevee  et 
plus  la  vitesse  sera  grande. 

■  Influence  de  la  base 

Experimentalement,  la  vitesse  croit  avec  la  force  de  la  base.  Par  exemple, 
NH®  >  £?0©  >  HO©,  ou  >  signifie  «  reagit  plus  vite  ». 

■  Influence  de  la  polarite  du  solvant 

Les  reactions  interpretees  par  un  mecanisme  E2  sont  influencees  par  la  pola¬ 
rite  du  solvant  de  la  meme  fagon  que  les  substitutions  Sn2. 

Soit  la  deshydrobromation  du  2-bromopropane,  en  presence  d’hydroxyde  de 
sodium. 

La  charge  est  globalement  la  meme  dans  l’etat  de  transition  que  dans  l’etat  ini¬ 
tial,  mais  plus  dispersee.  Une  augmentation  de  polarite  du  solvant  accroit  davan- 
tage  la  stabilisation  de  l’etat  initial  que  celle  de  l’etat  de  transition,  done  augmente 
un  peu  l’energie  d’activation  et  diminue  un  peu  la  vitesse  de  la  reaction  (doc.  30, 
page  suivante). 

■  Influence  de  l’halogene  nucleofuge  :  Voir  le  paragraphe  2.1.2. 
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Doc.  30  Influence  d’une  augmen-  ► 
tation  de  polarite  du  solvant  sur 
une  reaction  de  mecanisme  E2  : 

F  >  F 

^pa2  pai 

Cette  influence  est  faible. 


4.4  •  Mecanisme  d'elimination  monomoleculaire  El 

4.4.1.  Donnees  experimentales 

Lorsqu’un  halogenure  tertiaire  est  mis  dans  un  solvant  peu  nucleophile  et  fai- 
blement  basique  tel  que  l’eau  ou  un  alcool,  un  alcene  se  forme  a  cote  du  pro- 
duit  de  substitution* 

(CH3)3C-Br  +  H3C-OH - ►  (CH3)3C-0-CH3  +  (CH3)2C  =  CH2 

2-bromo-  methanol  -Cl©,  -H©  2-methoxy-  2-methylpropene 

2-methylpropane  2-methylpropane 

80  %  20  % 

L’ addition  d’un  peu  d’hydroxyde  de  sodium  augmente  la  proportion  d’alcene, 
sans  modifier  la  vitesse. 

La  reaction  de  formation  de  Lalcene  est  caracterisee  par  : 

•  une  cinetique  d’ordre  global  1,  d’ordres  partiels  1  par  rapport  au  derive 
halogene  RX  et  0  par  rapport  a  la  base  5:©  ;  la  vitesse  volumique  v  a  pour 
expression  :  v  =  k  . 

•  une  absence  de  stereoselectivite. 


f  > 

(*)  II  n’est  pas  observe  de  cas  ou  il  y 

aurait  seulement  une  deshydrohaloge- 
nation  selon  un  mecanisme  El.  Elle 
intervient  partiellement,  en  competition 
avec  une  substitution  selon  un  meca¬ 
nisme  Sjsf  1 . 

En  revanche,  le  mecanisme  El  est  le 
mecanisme  le  plus  frequent  de  deshy- 

dratation  des  alcools  (c/.  chap.  14). 

V.  _ _ _  s 


© 


Doc.  31  Profil  energetique  d'une 
reaction  El. 


4.4.2.  Description  du  mecanisme 

■  Etapes 

Un  mecanisme  en  deux  etapes  est  propose.  La  premiere  etape  de  rupture 
ionique  du  derive  halogene  en  carbocation  R®  et  ion  Br©,  cinetiquement  deter- 
minante,  est  commune  au  mecanisme  S^l.  Soit,  pour  le  2-bromo-2-methyl- 
propane  :  , 

(CH3)3C-Brj^  (CH3)3C©  +  Br©  (1) 

Dans  la  deuxieme  etape,  la  base  B®  (l’ion  ©OH  par  exemple),  ou  le  solvant 
s’il  est  basique,  fixe  un  proton  : 

(CH3)3C©  +  B®  — ^  (CH3)2C  =  CH2  +  BH  (2) 

■  Profil  energetique 

II  est  semblable  a  celui  du  mecanisme  Sjyl  (doc.  31). 

■  Regiochimie  et  stereochimie 

Avec  un  mecanisme  El,  le  passage  par  un  carbocation,  de  structure  plane 
(cf.  §  3.3.2.),  explique  (doc.  32)  l’absence  de  stereoselectivite,  contrairement 
au  cas  du  mecanisme  E2.  Mais,  a  partir  du  carbocation,  plusieurs  alcenes  iso- 
meres  de  constitution  ou  stereoisomeres  peuvent  eventuellement  se  former,  a 
la  meme  vitesse  (celle  d’obtention  du  carbocation). 
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Composes  a  liaison  carbone-halogene 


Si  le  profil  de  la  deuxieme  etape  est  celui  du  document  33,  les  alcenes  formes 
en  plus  grande  proportion  sont  les  plus  stables  et  ceux  ayant  les  energies  d’ ac¬ 
tivation  les  plus  faibles ;  ce  sont  les  alcenes  les  plus  substitues  (regioselectivite 
partielle  Zaitsev)  ou  /  et  de  configuration  E  (stereoselectivite  partielle). 


Doc.32  Une reaction se produisant 
selon  le  mecanisme  El  est  partielle- 
ment  stereoselective  :  a  partir  d’une 
configuration  donnee,  les  deux 
alcenes  possibles  sont  obtenus  dans 
des  proportions  qui  ne  dependent  pas 
de  la  configuration  du  derive  halo- 
gene. 


Doc.  33  Obtention  majoritaire  des 
alcenes  les  plus  stables  dans  une  reac¬ 
tion  se  produisant  selon  le  mecanisme 
El. 


4.4.3.  Influence  de  quelques  facteurs 

■  Influence  du  groupe  R  de  RX 

La  vitesse,  lors  d’un  mecanisme  El,  croit  des  halogenures  primaires  aux  halo¬ 
genures  secondaires,  puis  tertiaires.  En  pratique,  seuls  les  halogenures  tertiaires 
et  quelques  halogenures  secondaires  reagissent  selon  un  mecanisme  E 1 ,  et  seu- 
lement  en  presence  de  base  faible  ou  de  base  pas  tres  forte  en  faible  concen¬ 
tration. 

■  Autres  influences 

Les  influences  : 

-  du  solvant, 

-  de  la  nature  de  l'halogene  nucleofuge  ( cf .  §  2.1.2.), 

sont  les  memes  que  pour  une  reaction  ayant  lieu  selon  le  mecanisme  SnI, 
puisque  l’etape  cinetiquement  determinante  est  la  meme. 

4.5  •  Caracteres  compares  des  reactions  El  et  E2  ; 
competition  El  /  E2  ;  facteurs  de  choix 

Le  document  34,  page  suivante,  resume  les  caracteristiques  des  reactions  se 
deroulant  suivant  les  mecanismes  El  et  E2,  et  l’influence  des  facteurs  agissant 
sur  ces  reactions. 
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Composes  a  liaison  carbone-halogene 


mecanisme 

E2 

El 

etapes 

1  etape  synchrone  bii 

€ 

C 

noleculaire  : 

B  H  R 

\ 

C  /  yd 

tat  de  transition 
onformation  anti 

# 

r2c  =  cr2 

+  BU  +  X° 

2  etapes  : 

cinetiquement 

limitante 

k,  ©  k2 

h-cr2-cr2-x h-cr2-cr2  R2C=CR2 

monomoleculaire 

vitesse 

v  =  k  \RX\  [5:©]  ordre  2 

v  =  k\  [RX]  ordre  1 

stereochimie 

elimination  anti  stereospecifique  a  100  % 

obtention  preferentielle  du  derive  ethylenique  de 
configuration  la  plus  stable  ;  stereoselectivite  partielle 

regiochimie 

obtention  majoritaire  (parmi  plusieurs  isomeres  de  constitution)  : 

•  de  l’alcene  le  plus  substitue  (le  plus  stable)  i 

•  du  derive  ethylenique  le  plus  stable  /  regioselectivite  partielle,  regie  de  Zaitsev 

profil 

d’energie 

potentielle 

Ep, 

/:IV 

B?+  RX  V _ BH  +  X 0 

+  derive  ethylenique 

c.r. 

Ep‘ 

11  T 

_y  R®  \  BH  +  X® 

+  B®  \  +  derives 

5;©  ' —  ethyleniques 

+  RX  c.r. 

- > 

influence  de  X 
nucleofuge 

vitesse  R-l  >  R-Br  >  R-C\  »  R-F 

- ► 

polarisabilite  decroissante  de  la  liaison  C-X 

influence 
du  groupe  R 

Rm-X>Rn-X>R1-X 

- 

stabilite  decroissante  des  alcenes  stabilite  decroissante  de  R® 

influence 
de  la  polarite 
du  solvant 

la  vitesse  diminue  un  peu 
si  la  polarite  du  solvant  augmente 

la  vitesse  augmente  quand  la  polarite 
du  solvant  augmente  (comme  pour  S^l) 

Doc.  34  Caracteres  compares  des  mecanismes  E2  et  El  et  influence  des  facteurs  agissant  sur  ces  reactions. 


Competition  E  /  SN 

Sous  Taction  des  memes  reactifs  basiques  et  nucleophiles,  les  deux  evolutions 
par  substitution  et  par  elimination  sont  possibles,  en  general  en  concurrence. 
Trois  facteurs  principaux  influent  sur  cette  chimioselectivite  :  la  temperature, 
la  structure  et  la  taille  du  derive  halogene  ainsi  que  la  basicite  du  reactif. 

Dans  tous  les  cas,  une  elevation  de  la  temperature  favorise  la  reaction 
d’elimination. 

La  discussion  est  facilitee  en  considerant  successivement  chaque  classe  d’ha- 
logenure  d’alkyle.  Revoir,  dans  les  documents  22  et  34,  Linfluence  de  la  struc¬ 
ture  sur  les  divers  mecanismes. 


Composes  a  liaison  carbone-halogene 


CH, 

I  _ 
H3C-C-Ot 

CH3 


© 


t-Bu-O 


ch3 


ch3  C' 

h3C\  I  ©/  N 


-\N/ 


H' 


Li 


;© 


-CH, 


'H 


LDA 

Doc.  35  Exemples  de  bases  fortes 
encombrees  :  l’ion  2-methylpropan- 
2-olate  (ou  tertiobutylate,  note  t- 
Bu-O©)  et  le  diisopropylamidure  de 
lithium,  note  LDA. 


(*)  L'ion  potassium  K©,  plus  gros  que 
l’ion  sodium  Na©,  est  moins  «  attache  » 
a  l’ion  hydroxyde  qui  est  done  plus 
agressif  et  plus  basique.  L’ethanol  est 
un  solvant  moins  polaire  que  l’eau,  il 
stabilise  moins  l’ion  hydroxyde  HO© 
que  l’eau  et  renforce  done  son  agressi- 
vite  et  sa  basicite.  L'exemple  donne 
avec  un  halogenure  secondaire  permet 
d’orienter  plutot  vers  la  substitution  ou 
plutot  vers  l’elimination. 

V _ / 


5.1  •  Halogenomethanes 

II  ne  peut  y  avoir  de  reaction  de  /(-elimination,  mais  seulement  une  substitu¬ 
tion  nucleophile.  L’encombrement  tres  faible  et  la  tres  faible  stabilite  du 
carbocation  primaire  eventuel  expliquent  que  la  substitution  est  exclusivement 
bimoleculaire,  soit  Sn2. 

5.2  •  Halogenoalcanes  primaires  Rl-X 

•  L’encombrement  tres  faible  et  la  tres  faible  stabilite  du  carbocation  primaire 
eventuel  expliquent  que  les  reactions  sont  essentiellement  bimoleculaires. 

•  La  substitution  (Sn2)  est  tres  favorisee,  meme  avec  des  bases  aussi  fortes  que 
les  ions  hydroxyde  HCT  ou  alcanolate  RO~  (doc.  36  a,  page  suivante). 

•  La  proportion  du  produit  d’ elimination  (E2)  augmente  : 

-  si  l’halogenoalcane  est  encombre,  en  presence  de  base  forte  (doc.  36  b) ; 

-  si  la  base  est  encombree  (doc.  35  et  36  c) ; 

-  si  la  force  de  la  base  augmente  (cas  des  ions  amidure  H2N©,  base  plus  forte 
que  HO©  ettf-O©). 

•  Les  reactions  sont  tres  lentes  avec  des  nucleophiles  faibles  (reactions  de 
solvolyse). 

5.3  •  Halogenoalcanes  secondaires  Rn-X 

Ils  peuvent  se  preter  aux  deux  types  de  mecanismes,  souvent  en  parallele. 

•  Les  reactions  sont  bimoleculaires  : 

-  avec  une  base  forte,  l’elimination  (E2)  predomine  (doc.  36  d) ; 

-  avec  un  bon  nucleophile,  la  substitution  predomine  (doc.  36  e). 

•  Les  reactions  sont  monomoleculaires  dans  un  milieu  polaire  et  tres  peu  nucleo¬ 
phile  (solvolyses)  :  la  substitution  (SnI)  predomine  en  concurrence  avec 
1’elimination  (El)  (doc.  36  f). 

5.4  •  Halogenoalcanes  tertiaires  Rm-X 

•  En  presence  de  base,  l’elimination  predomine  : 

-  E2  avec  une  base  forte  (doc.  36  g) ; 

-El  avec  une  base  faible  ou  une  base  forte  diluee  (doc.  36  h). 

•  En  1’ absence  de  base  ajoutee  au  solvant,  S^l  (predominate)  et  El  sont  en 
concurrence  (doc.  36  i).  L’ajout  d’un  peu  de  base  favorise  El. 

Deux  cas  pratiques  opposes  peuvent  etre  soulignes  (doc.  37)  : 


halogenoalcane 

conditions 

reaction  predominate 

produit  predominant 

H3C-CHX-CH3  — 

•  solution  NaOH 

•  dans  l’eau 

•  diluee 

•  a  froid  (0ambiante) 

Sn 

substitution 

H3C-CHOH-CH3 

•  solution  KOH(*) 

•  dans  1’ethanoK*) 

•  concentree 

•  a  chaud 

E 

elimination 

h3c-ch=ch2 

Doc.  37  Cas  pratiques  favorisant  la  substitution  ou  l’elimination. 
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Composes  a  liaison  carbone-halogene 


halogenoalcane 


conditions  :  reactif, 
solvant,  temperature 


compose  forme 
par  substitution 
nucleophile 


alcene  forme 
par  elimination 


observation  generate 
illustree 
par  l’exemple 


H3C-CH2-CH2-Br 


Et-  O I  ,Na® 


h3c-ch2-ch2-o-ch2-ch3 


h3c-ch=ch2 


Et-  OH 
55  °C 


propene 


Sn2  predomine  avec 
un  halogenoalcane 


1  -ethoxy  proprane 


pnmaire 


1  -bromopropane 


91  % 


H3C-CH-CH2-Br 


H3C-CH-CH2-0-CH2-CH3 


h3c-c=ch2 


CH- 


Et-  01 ,  Na® 


CH, 


Br 


£fOH 
55  °C 


CH- 


1  -bromo-2-methylproprane 
H3C-CH2-CH2-CH2-Br 


On^ 

1  -ethoxy-2-methy  lpropane 

40% 


2-methylpropene 


60% 


avec  un  halogenoal¬ 
cane  primaire  plus 
encombre,  la  propor¬ 
tion  de  E2  augmente 
par  rapport  a  Sj^2 


e 

t-Bu-q\  ,  K® 


r-fiu-OH 
55  °C 


V 


but-l-ene 


15  ‘ 


85% 


1  -bromobutane 


avec  un  halogenoal¬ 
cane  primaire,  l’elimi- 
nation  E2  predomine 
si  la  base  forte  est 
encombree 


H,C-CH-Br 


ch3 


Et-Q\ ,  Na® 


H3C-CH-0-CH2-CH3 


h3c-ch=ch2 


ch3 


'Br 


2-bromoproprane 


Et  OH 
55  °C 


o^\ 

2-ethoxypropane 


13  ‘ 


propene 


87% 


1 ’elimination  E2  pre¬ 
domine  par  action 
d’une  base  forte  sur 
un  halogenoalcane 
secondaire 


H3C-CH-Br 


H3C-CH-S-CH3 


CH, 


h3c-si 


e 


CH, 


H3C-CH=CH2 


Br 


£rOH 


2-bromoproprane 


2-methylsulfanylpropane 

predominant 


minontaire 


la  substitution  S^2  pre¬ 
domine  par  action  d’un 
bon  nucleophile  (base 
faible)  sur  un  haloge¬ 
noalcane  secondaire 


H,C-CH-Br 


H3C-CH=CH2 


CH, 


£fOH 


2-ethoxypropane 


2-bromoproprane 


majoritaire 


propene 


minontaire 


en  solvant  peu  nucleo¬ 
phile  mais  tres  polaire, 
SN1  predomine  en 
concurrence  avec  El 
pour  un  halogenoalcane 
secondaire 


CH, 


H3C-C-Br 


CH, 


Br 


2-bromo-2-methylproprane 


2-ethoxy-2-methylpropane 
7  ct 


2-methylpropene 


93% 


relimination  E2 
predomine  par  action 
d’une  base  forte  sur  un 
halogenoalcane  ter- 
tiaire 


Cl 


H-OI° 


3  -methoxy-3  -methy  lpentane 


3-chloro-3-ethylpentane 


tres  minontaire 


3-ethylpent-2-ene 

tres  majoritaire 


El  avec  une  base 
forte  diluee 


Br 


HOH 


OH 


propanone 


2-methylbut-2-ene 


2-bromo-2-methylbutane 


2-methylbutan-2-ol 


SnI  +  El  avec  bon 
groupe  partant 
en  solvant  polaire 
en  l’absence  de  base 


majoritaire 


Doc.  36  Exemples  illustrant  la  competition  entre  reactions  de  substitution  et  d ’elimination. 


Composes  a  liaison  carbone-halogene 


mm  Les  derives  halogenes 


*  Les  derives  halogenes  R-X,  dans  lesquels  R  est  un  groupe  alkyle  sont  des  halogenoalcanes. 

*  La  classe  d’un  atome  de  carbone  tetragonal  depend  du  nombre  de  ses  substituants  : 

R}Cm-X  R2CnH-X  RCln2-X  H3C-X 

tertiaire  secondaire  primaire  halogenomethanes 

*  Polarite  de  la  liaison  C-X  :  l’halogene  X  etant  plus  electronegatif  que  le  carbone,  la  liaison 
C-X  est  polarisee  C^®-X^©. 

*  La  polarisabilite  d'une  liaison  represente  la  deformation  du  nuage  electronique  relatif  au  doublet  de  liai¬ 
son  sous  Taction  d’un  champ  electrique.  Pour  la  liaison  C-X,  la  polarisabilite  croit  de  C-F  a  C-I : 

C-F  «  C-Cl  <  C-Br  <  C-I 


•  Acide  de  Lewis,  base  de  Lewis,  electrophile,  nucleophile 


critere  pris  en  compte  pour  caracteriser 
le  don  ou  l’acceptation  du  doublet 

donneur  de  doublet 

accepteur  de  doublet 

caractere  plus  ou  moins  total  de  la  reaction 
mesure  par  une  constante  d'equilibre 

base  de  Lewis 

acide  de  Lewis 

reactivite  mesuree  par  une  vitesse  de  reaction 

nucleophile 

electrophile 

Suivant  les  conditions  experimentales,  les  derives  halogenes  peuvent  participer  a  des  reactions  de  substitu¬ 
tions  nucleophiles  ou  a  des  reactions  d’eliminations. 


Reactions  de  substitutions  nucleophiles 

•  Avec  un  reactif  bon  nucleophile  mais  base  faible,  la  substitution  nucleophile  est  favorisee  : 

N  - ►  Nu  -R  +  X9 


Reactions  variees  :  HO®,  HOH - -  alcools 

RO®,  ROH - *-  ethers-oxydes 

H2N®,  H3N,  RNH2  , ...  - -  ions  alkylammonium,  puis  amines 


mecanisme  limite 

S^2  bimoleculaire 
une  etape 

N  - ►  Nu  R  +  XQ 

Sjsfl  monomoleculaire 

2  etapes 

R-X  — R®  +  X0 
(E.C.D.) 

R®+  Nu  - *  R  Nu 

profil  energetique 

Ev, 

t  T 

^ q  \fl-Nu  +  X® 

R-X  +  Nu:  c.r. 

- - - ► 

Ep  t 

'  Tl  t2 

y  «®+ A-e\ 

R-X+  Nu?  +  Nu:9  \_K-Nu  +  jP 

c.r. 

- > 

classe  de  RX  favorable 

RX  primaire,  secondaire 

RX  tertiaire 

stereochimie 

inversion  de  configuration 
relative  (inversion  de  Walden) 
reaction  enantiospecifique 
a  100  % 

racemisation 

reaction  non  stereoselective 
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Composes  a  liaison  carbone-halogene 


h  Reactions  d'eliminations 

Avec  un  reactif  base  forte  mais  moins  bon  nucleophile,  (’elimination  est  favorisee. 

*  Cette  reaction  est  favorisee  par  une  temperature  elevee. 

*  La  formation  du  derive  ethylenique  correspond  a  une  ^-elimination,  appelee  ici  deshydrohalogenation. 


*  Regioselectivite,  regie  de  Zaitsev  :  il  se  forme  majoritairement  le  derive  ethylenique  le  plus  stable.  L'alcene 
le  plus  stable  est  le  plus  substitue  parmi  ceux  qui  peuvent  se  former. 


mecanisme  limite 

E2  bimoleculaire 
une  etape 

Br0  + 

©  S/k 

Et-  Ol  +  Q 

\^JI  +  £r-OH 

El  monomoleculaire 

2  etapes 

(CH3)3c"Br  EcdT  Br° 

(CH3)3c®+  if- — ►  (ch3)2c=ch2  +  m\ 

profil  energetique 

£P, 

,  T 

A.  .. 

- > 

Ep  , 

ri  T 

c.r. 

classe  de  RX  favorable 

RIII-A>jRII-A>/fI-A 

stereochimie 

elimination  anti 
reaction  stereospecifique 
a  100  % 

obtention  preferentielle  de  la 
configuration  la  plus  stable  ; 
reaction  partiellement 
stereoselective 

■ ■  Influence  (Tun  solvant 

*  Un  solvant  est  polaire  si  sa  molecule  possede  un  moment  dipolaire.  La  polarite  du  solvant  est  caracterisee  : 

-  a  l’echelle  microscopique  par  son  moment  dipolaire  et  sa  polarisabilite  ; 

-  a  l’echelle  macroscopique  par  sa  constante  dielectrique  ;  celle-ci  est  une  fonction  croissante  du  moment 
dipolaire  et  de  la  polarisabilite  de  la  molecule  de  solvant. 

*  Un  solvant  polaire  solvate  et  stabilise  d’autant  mieux  : 

-  un  ion  qu’il  est  plus  petit  et  que  sa  charge  est  plus  forte  et  plus  localisee  ; 

-  une  molecule  polaire  que  ses  charges  partielles  sont  plus  fortes,  plus  localisees  et  plus  eloignees. 

*  L’influence  d’un  solvant  sur  la  vitesse  d’une  reaction  est  expliquee  par  son  influence  sur  l’energie  d’acti- 
vation,  en  considerant  la  stabilisation  de  l’etat  de  transition  de  l'etape  cinetiquement  limitante  par  rapport  a 
celle  des  reactifs  qui  y  conduisent. 

*  Pour  les  reactions  S^l  et  El  la  vitesse  augmente  lorsque  la  polarite  du  solvant  augmente.  L'influence  du 
solvant  sur  les  reactions  S^2  et  E2  est  faible. 


Exercices 


Applications  directes  du  cours 


O  Vocabulaire 

Rappeler,  en  proposant  un  exemple  concret,  la  definition  : 

a.  d’une  liaison  polarisee  ; 

b.  d’une  reaction  de  substitution  ; 

c.  d’un  reactif  nucleophile  ; 

d.  de  l'inversion  de  configuration  relative  (inversion  de 
Walden) ; 

e.  d’une  reaction  stereospecifique. 

4^  Cours  Sn2  et  SN1 

1  •  Rappeler,  sur  l’exemple  suivant,  le  mecanisme  de  la 
reaction  Sn2. 

h5c2  c2h5 

H5C2-N  +  C2H5-I  - ►  H5C2-N+-C2H5  +  F 

h5c2  c2h5 


2  •  Tracer  un  graphe  decrivant  le  profil  energetique  pour 
cette  reaction  Sn2  a  l’echelle  microscopique  : 

energie  potentielle  =/(coordonnee  reactionnelle). 

3  •  Memes  questions  (1  et  2)  pour  la  reaction  Sjsjl  sui- 
vante  : 


4  •  Quelle  est,  dans  chaque  cas,  l’etape  cinetique  determi- 
nante  ? 

5  •  Preciser  sur  ces  graphes  les  notions  d’ intermediate 
reactionnel  et  d’etat  de  transition.  Quelle  difference  existe- 
t-il  entre  ces  deux  notions  ? 

6  •  Proposer  une  methode  experimental  permettant  de 
suivre  la  deuxieme  reaction. 

(D’apres  Concours  E.N .S.) 


1  •P/7-CHCI-CH3  +  ethanoate  de  potassium,  dans  l’acide 
ethanoique  — »  ... 

2  •  2-bromooctane  +  hydroxyde  de  sodium  (solvant  : 
eau)  — »  ... 

3  •  2-bromobutane  +  hydrogenosulfure  de  sodium  — > ... 

4  •  propan-2-olate  de  sodium  +  iodure  de  methyle  — >  ... 

5  •  3-chloroprop-l-ene  +  NH3  -^  ... 

6  •  2-bromopentane  +  £?OH  — ¥  ... 

7  •  P/!-CH2-Cl  +  P/i-S©  ,  Na©  — > ... 


Un  compose  de  formule  brute  C5H11CI  donne 
tres  rapidement  un  precipite  lorsqu’il  est  mis  en  presence 
d’une  solution  de  nitrate  d’argent  dans  l’ethanol. 
Interpreter  cette  observation  et  determiner  la  structure  du 
compose. 

e  Vitesse  de  reaction  SN2  en  fonction 
du  substrat  halogene 

Parmi  les  paires  de  reactifs  suivants,  indiquer  celui  qui 
devrait  reagir  le  plus  rapidement  avec  une  solution  d’io- 
dure  de  sodium  en  solution  dans  de  la  propanone. 
Proposer  une  explication. 

a.  2-bromobutane  et  2-chlorobutane  ; 

b.  1-chlorohexane  et  chlorocyclohexane  ; 

c.  1-bromopentane  et  3-bromopentane. 

Q  Stereochimie 

Quel  est  le  produit  obtenu  par  action  d’une  solution  aqueuse 
d’hydroxyde  de  sodium  sur  le  (S)-2-bromooctane,  sachant 
que  la  reaction  est  d’ordre  2  ? 


Reactions  a  completer  (ex.  3  et  4) 

©  Pour  les  reactions  suivantes,  preciser  les  charges 
formelles,  les  charges  partielles,  le  schema  reactionnel  en 
precisant  le  nucleophile  et  le  mouvement  de  doublet  elec- 
tronique,  le  produit  et  son  nom. 


|  ||  Vitesse  de  reaction  SN1  en  fonction 
du  substrat  halogene 

Classer  par  ordre  de  reactivite  decroissante  les  composes 
suivants  lorsqu’ils  reagissent  avec  l’ethanol  en  accord  avec 
un  mecanisme  S^l. 
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Exercices 


Preciser  les  produits  obtenus  en  justifiant  soigneusement 
les  reponses. 

a.  2-bromo-2-methylpropane  ; 

b.  2-bromopropane  ; 

c.  2-chloro-2-methylpropane  ; 

d.  l-bromo-2,2-dimethylpropane  ; 

e.  P/7-CH2-Br; 


O  Influence  de  la  polarite  du  solvant 

1  •  Quel(s)  produit(s)  est(sont)  obtenu(s)  par  reaction  entre 
l’ammoniac  et  le  bromomethane  dans  un  solvant  polaire  ? 

2  •  Donner  1’ allure  du  profil  energetique  de  la  reaction 
precedente. 

Proposer  une  structure  de  l’etat  de  transition. 

3  •  a)  Quelles  caracteristiques  physiques  contribuent  a  la 
polarite  d’un  solvant  ? 

b)  Discuter  l’influence  d'une  augmentation  de  la  polarite 
du  solvant  sur  la  vitesse  de  cette  reaction  (1). 


Eliminations  (ex.  9  a  12) 


Determiner  la  structure  de  tous  les  alcenes  qui 
peuvent  etre  obtenus  dans  les  conditions  d’une  elimina¬ 
tion  E2  a  partir  des  derives  halogenes  suivants  : 


a.  1-bromopentane  ;  b.  2-bromopentane  ; 

c.  3-bromohexane  ;  d.  3-bromo-2-methylpentane. 


Determiner  la  structure  des  derives  bromes  qui 
donnent  le  derive  ethylenique  suivant  comme  produit 
unique  d’une  reaction  E2. 
a.  2-methylpropene  ;  b.  propene  ; 
c.  4-methylcyclohexene  ;  d.  3,3-dimethylcyclopentene ; 
e.  methylidenecyclohexane  : 

>=CH2 


De  l’hydroxyde  de  sodium  est  ajoute  a  une  solu¬ 
tion  de  3-bromo-3-methylhexane  dans  l’ethanol. 

1  •  Comment  evolue  le  melange  ? 

2  •  Quelle  est  l’influence  de  la  temperature  ? 

3  •  La  reaction  vous  semble-t-elle  stereospecifique  ? 

4  •  Par  quelle(s)  methode(s)  experimentale(s)  Devolution 
du  melange  reactionnel  peut-elle  etre  suivie  ? 


Stereochimie  de  ('elimination  E2 
(ex.  13  et  14) 


<B 


Du  (2 R*,  3S*)-2-bromo-3-methylpentane  est 
chauffe  en  presence  d’hydroxyde  de  potassium  en  solu¬ 
tion  dans  l’ethanol.  Quel(s)  produit(s)  est  (sont)  obtenu(s)  ? 
Discuter  et  expliquer. 


Le  2-bromo-2,3-diphenylbutane,  soumis  a 
Paction  d’une  base  forte,  perd  une  molecule  de  bromure 
d'hydrogene  par  une  reaction  d’ordre  global  2  ;  Pordre  est 
1  par  rapport  au  2-bromo-2,3-diphenylbutane,  1  par  rap¬ 
port  a  la  base. 

1  •  En  utilisant  la  representation  de  Cram  ou  celle  de 
Newman,  representer  les  differents  stereoisomeres  pos¬ 
sibles  pour  le  2-bromo-2,3-diphenylbutane  ;  preciser  les 
relations  de  stereoisomerie. 

2  •  Deduire,  pour  chacun  des  stereoisomeres,  le  derive 
ethylenique  obtenu  et  sa  configuration.  Justifier  brieve- 
ment  votre  reponse.  Proposer  trois  bases  utilisables  pour 
cette  reaction. 


Expose-synthese  du  cours  (ex.  15  a  17) 


<D 


Donner  cinq  exemples  de  fonctions  chimiques 
qui  peuvent  etre  obtenues  par  des  reactions  de  substitu¬ 
tion  nucleophile  a  partir  d’un  halogenoalcane. 


© 


'’’Les  produits  suivants  sont  chauffes  en  presence 
d’hydroxyde  de  potassium  en  solution  dans  l’ethanol.  Quels 
sont  les  produits  attendus  ?  Preciser  leur  importance  rela¬ 
tive. 

a.  2-iodobutane  ; 

b.  2-bromo-2-methylbutane  ; 

c.  2,5-dimethyl-3-bromohexane. 


Obtention  d’un  alcene  :  preciser  les  conditions, 
les  caracteristiques,  les  mecanismes  et  les  applications. 

A  l'aide  d’exemples  concrets  precis,  presenter  les 
differents  aspects  possibles  de  la  selectivite  lors  de  la  reac¬ 
tion  des  ions  hydroxyde  sur  un  derive  halogene  R-X. 


Utilisation  des  acquis 


Reactions  a  completer  (ex.  18  a  28) 


Completer  les  schemas  reactionnels  suivants  : 


a.  Bromomethane  +  acetylure  de  sodium  HC=C®Na®  — > ... 

b.  Acide  chloroethanoi'que  +  ammoniac  — >  ... 


c. 


N(CH3)2 


+ 


H3C-I  — ► 


d.B/!-CH2-Br  +  P/,/!3  -»  ... 

(. Ptf  represente  le  groupe  phenyle.) 

-O  -Et  +  CN©  —  H3CCH2CN  + 


Proposer  une  interpretation  pour  cette  reaction  et  une  expli¬ 
cation  de  sa  facilite. 


Composes  a  liaison  carbone-halogene 


SOS  :  Dire  que  le  substrat  reagit  avec  un  equivalent  de 
reactif  equivaut  a  dire  qu  ils  sont  en  proportions  equimo- 
laires. 


Proposer  des  reactifs  (derive  halogene  et  nucleo¬ 
phile  appropries)  permettant  la  synthese  des  produits 
suivants : 

a.  1-methoxypropane  ; 

b. 

c.  propanedioate  de  diisopropyle  ;  SOS 

d.  propanenitrile,  H3C-CH2-C=N  ; 

e.  sulfure  de  dibutyle,  (CH3CH2CH2CH2)2S  . 

SOS :  Retrouver  laformule  en  sachant  qu’il  s’agitdu  dies¬ 
ter  de  V acide  propanadioique  avec  le  propan-2-ol. 


'La  reaction  de  remplacement  de  l’atome  d’halo- 
gene  d’un  derive  halogene  par  un  autre  halogene  est  en 
general  un  equilibre. 

Justifier  qu’il  est  possible  de  realiser  les  reactions  sui- 
vantes  avec  un  bon  rendement. 

a.  2-bromopropane  +  iodure  de  sodium  (solvant  :  propa- 
none)  — ¥  ... 

b.  1-bromopentane  +  fluorure  de  potassium  (solvant  ethy¬ 
leneglycol)  — >  ... 

Donnees  : 

•  Temperatures  normales  d’ebullition  :  129  °C  pour  le  1- 
bromopentane,  65  °C  pourle  1-fluoropentane,  120  °C  pour 
l’ethyleneglycol  (ou  ethane- 1,2-diol). 

•  Dans  la  propanone,  l’iodure  de  sodium  est  soluble,  mais 
le  bromure  et  le  chlorure  ne  le  sont  pas. 

L’acide  phenylethanoi'que  permet  de  preparer 
plusieurs  molecules  actives  sur  le  plan  therapeutique.  Sa 
synthese  peut  se  faire  par  action  du  cyanure  de  sodium  sur 
le  chlorophenylmethane  f7?-CH2-CI  (produit  monochlore 
resultant  de  la  chloration  photochimique  du  toluene).  Quel 
est  le  produit  A  forme  ?  Donner  le  mecanisme  de  cette 
reaction. 

L’hydrolyse  de  A  en  milieu  acide  donne  ensuite  l’acide 
phenylethanoi'que. 

Quel  est  le  produit  obtenu  tres  majoritairement 
lors  de  la  reaction  du  l-bromo-3-chloropropane  avec  un 
equivalent  de  cyanure  de  sodium  dans  un  melange  eau- 
ethanol  ?  SOS 


Determiner  le  produit  de  la  reaction  du  cyanure 
de  sodium  sur  le  bromocyclopentane,  dans  un  melange 
eau-ethanol  comme  solvant.  Cette  reaction  est  plus  rapide 
si  une  petite  quantite  d’iodure  de  sodium  est  ajoutee  au 
melange  reactionnel. 

Quel  est  le  role  de  1’ iodure  de  sodium  ?  Proposer  une  expli¬ 
cation. 

Indiquer  les  produits  de  reaction  sur  le  2-iodo- 
propane  : 

a.  de  la  triethylamine  N£Y3  ; 

b.  de  la  quinuclidine 

La  reaction  est  plus  rapide  avec  la  quinuclidine  qu’avec 
la  triethylamine.  Proposer  une  explication. 

*L’hydrolyse  du  (1 R,  3i?)-l-bromo- 1,3-dimethyl- 
cyclopentane  donne  deux  alcools.  Determiner  la  structure 
de  ces  alcools  ;  sont-ils  optiquement  actifs  separement  ? 
Leur  melange  est-il  optiquement  actif  ? 

Interpreter  les  observations  suivantes. 

a.  Le  (i?)-3-bromo-3-methylhexane,  dissous  dans  de  la 
propanone,  perd  son  activite  optique. 

b.  L’hydrolyse  du  1-chloro-l-phenylethane  donne  un  pro¬ 
duit  racemique. 
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Exercices 


© 


Expliquer  les  resultats  suivants. 

a.  Le  (R)-2-chlorobutane  traite  par  du  cyanure  de  sodium 
dans  la  propanone  donne  un  produit  A  chiral. 

Determiner  A  et  sa  configuration  R  ou  S. 

b.  Le  (R)-2-iodobutane  en  solution  dans  le  methanol  donne 
un  melange  racemique  de  B  et  S'. 

Determiner  B  et  B'. 


Un  halogenure  benzylique  (le  groupe  benzyle  est 
le  groupe  Ph  -  CH2-),  tel  que  le  bromure  de  benzyle,  reagit 
a  peu  pres  aussi  vite  qu’un  halogenure  tertiaire  lors  d’une 
reaction  de  substitution  nucleophile.  La  reaction  est  d’ordre 
1  par  rapport  a  Phalogenure. 

Proposer  une  explication. 

©  influence  de  la  structure 
sur  une  reaction  SN1 

Les  composes  suivants  reagissent  avec  P  ethanol  suivant 
un  mecanisme  SnI. 

Proposer,  avec  justification,  un  classement  de  ces  com¬ 
poses  par  ordre  de  reactivite  decroissante. 

a.  2-bromopropane  ; 

b.  2-bromo-2-methylpropane  ; 

c.  2-iodo-2-methylpropane  ; 

d.  bromodiphenylmethane  P/j2CHBr ; 

e.  l-bromo-2,2-dimethylpropane  ; 


Rearrangements  (ex.  30  et  31) 

Quel  est  le  produit  normalement  attendu  lors 
de  Paction  d’une  solution  aqueuse  de  nitrate  d’argent  sur 
le  2,2-dimethyl- 1-iodopropane  ? 

Le  produit  principal  forme  est  le  2-methylbutan-2-ol.  II  se 
forme  egalement  du  nitrate  de  1,1-dimethylpropyle  et  du 
2-methylbut-2-ene.  Proposer  une  interpretation. 

L’hydrolyse  du  l-chloro-3-methylbut-2-ene 
donne  deux  produitsA  etA'.  A’  est  le  2-methylbut-3-en-2-ol. 
Determiner  le  produit  A  et  interpreter  la  formation  de  A'. 


Interpretation  d'une  reaction.  Influence 
de  la  nature  du  solvant  (ex.  32  a  33) 

Le  2-bromo-2-methylpropane,  en  solution  dans 
l’acide  ethanoi’que,  subit  la  reaction  d’equation  globale  : 
(CH3)3CBr  +  H3C-COOH 

- -  (CH3)3C-0-C0-CH3  +  HBr 

La  reaction  est  lente.  Si  des  ions  ethanoate  sont  ajoutes  au 
milieu  reactionnel,  la  vitesse  de  reaction  n’est  pratique- 
ment  pas  modifiee  :  v  =  k  [(CH3)3CBr]  .  Si  de  l’eau  est 
ajoutee  au  milieu  reactionnel,  la  vitesse  de  formation  de 
Pester  est  sensiblement  augmentee,  mais  elle  reste  du  pre¬ 
mier  ordre  par  rapport  au  2-methyl-2-bromopropane. 

1  •  Definir  le  type  de  reaction  realisee. 

2  •  Proposer  un  mecanisme  reactionnel  en  accord  avec  ces 
faits  experimentaux. 

3  •  Justifier  Pinfluence  de  Paddition  d’eau  au  milieu 
reactionnel. 

Donnees  a  25  °C  : 

Permittivite  relative  er :  78,5  pour  l’eau,  6,2  pour  l’acide 
ethanoique. 

Constante  d’autoprotolyse  KP  :  pKP  (H7O)  =  14,0  ; 
p Ke  (CH3COOH)  =  14,45. 

**Pour  les  quatre  reactions  suivantes,  deux 
reactions  de  type  S^l  et  deux  de  type  S^2  ,  les  resultats 
des  mesures  de  constantes  de  vitesse  relatives  A:re[  (mesures 
rapportees  a  la  valeur  la  plus  faible  de  la  serie)  sont  por- 
tes  dans  les  tableaux  correspondants. 

■  Reactions  de  type  S^l 

Reaction  (1)  : 


(CH3)3C-C1  +  H20 - -  (CH3)3C-OH  +  HC1 

Melange  eau  (£r  =  78,5)  /  ethanol  (£r  =  24,2). 


%  d’eau 

<0,1 

20 

40 

60 

80 

100 

^rel 

1 

19,3 

1  430 

16  400 

121  300 

335  000 

Reaction  (2) : 

(C2H5)2S©-C(CH3)3  +  Br©  —  (C2H5)2S  + 
_ Br-C(CH3)3 


solvant 

2-methyl 

propan-2-ol 

propan-2-ol 

ethanol 

polarite 

12,2 

18,3 

24,2 

^rel 

80 

65 

46 

solvant 

methanol 

eau 

polarite 

32,6 

78,5 

^rel 

35 

1 

Composes  a  liaison  carbone-halogene 


t/» 

LU 


■  Reactions  de  type  S>j2 
Reaction  (3)  : 

(CH3)3S©  +  HO© - -  (CH3)2S  +  CH3OH 

Melange  eau  (£r  =  78,5)  /  ethanol  (£r  =  24,2). 


%  d’eau 

0 

20 

40 

60 

100 

krel 

19  600 

480 

40 

15 

1 

Reaction  (4)  : 

H3C-Br  +  I© - -  H3C-I  +  Br© 


solvant 

acide 

ethanoi'que 

propanone 

ethanol 

polarite 

(£r) 

6,6 

20,7 

24,2 

^rel 

26  900 

13  000 

65 

solvant 

ethane- 1,2-diol 

eau 

polarite 

37,7 

78,5 

^rel 

21 

1 

1  •  Indiquer  la  repartition  des  charges  dans  l’etat  initial  et 
dans  l’etat  de  transition  pour  chacune  des  reaction  (1)  a 

(4) .  Determiner  la  variation  de  la  repartition  de  la  charge 
au  cours  de  l’etape  cinetiquement  determinante  pour  ces 
quatre  reactions. 

2  •  Proposer,  a  partir  des  tableaux,  une  regie  qualitative 
permettant  de  prevoir  la  variation  de  la  constante  de  vitesse 
d’une  reaction  de  substitution  nucleophile  aliphatique  en 
fonction  de  la  variation  de  la  polarite  du  solvant. 

3  •  En  utilisant  la  regie  etablie  precedemment,  prevoir 
l’effet  d’une  augmentation  de  la  polarite  du  solvant  sur  la 
reaction  Sn2  suivante  : 

(5)  (CH3)3S©  +  (CH3)3N  —  (CH3)2S  +  (CH3)4N© 

(D’apres  Concours  E.N .S.) 

m  Regioselectivite 

Les  produits  suivants  sont  chauffes  en  presence  d’hydroxyde 
de  potassium  en  solution  dans  l’ethanol.  Quels  sont  les  pro¬ 
duits  attendus  ?  Preciser  leur  importance  relative. 

a.  3-bromo-2,3-dimethylpentane  ; 

b.  4-chloro-5-methylhept-l-ene  ; 

c.  2-bromo-3-methy  1- 1  -phenylbutane. 

©  "Stereochimie  de  I'elimination  E2 

1  •  a.  Rappeler  la  signification  de  E  et  2  dans  le  sigle  E2. 
Chaque  definition  sera  accompagnee  d’un  exemple  concret 
precis. 


QC 


b.  Indiquer  les  principales  observations  experimentales 
liees  a  une  reaction  realisee  suivant  un  mecanisme  E2. 


2  •  On  s’interesse  au  l-chloro-2-isopropylcyclohexane. 
Le  groupe  isopropyle  est  le  groupe  -CH(CH3)2  ;  il  sera 
symbolise  par  iPr  dans  la  suite  du  probleme. 


a.  Representer  en  perspective  la  conformation  chaise  dans 
laquelle  les  deux  groupes  chloro  et  isopropyle  sont  en  posi¬ 
tion  axiale.  Representer  l’autre  conformation  chaise.  Quelle 
est  la  relation  geometrique  entre  ces  deux  groupes  dans 
ces  deux  conformations  ? 


Soit  (T)  la  configuration  correspondant  a  ces  deux  confor¬ 
mations. 

b.  Combien  y  a-t-il  d’isomeres  de  configuration  corres¬ 
pondant  au  l-chloro-2-isopropylcyclohexane  ?  Les  repre¬ 
senter  et  indiquer  les  relations  de  stereoisomerie  entre  eux. 

c.  Comparer  les  distances  d\  et  c/2  entre  l’atome  d’hy- 
drogene  en  position  equatoriale  sur  1’atome  de  carbone 
5  et  les  atomes  d ’hydrogene  portes  par  l’atome  de  car- 
bone  6,  dans  la  premiere  conformation  representee  a  la 
question  a). 

Pour  justifier  la  reponse,  la  representation  de  Newman 
pourra  etre  utilisee. 

d.  Rappeler  la  regie  de  Zaitsev. 

Quel  est  le  produit  preponderant  prevu  par  application  de 
cette  regie  lors  de  l’attaque  de  la  configuration  (T)  du 
l-chloro-2-isopropylcyclohexane  par  une  base  forte  sui¬ 
vant  un  mecanisme  E2  ? 

e.  L’experience  montre  que,  dans  les  conditions  d’une  E2, 
le  produit  (I),  3-isopropylcyclohex-l-ene,  estobtenu  essen- 
tiellement.  Justifier  cette  observation. 


3  •  Si  Faction  d’une  base  forte  est  realisee  dans  les  memes 
conditions  qu’en  2)  d)  sur  le  (cii,)-l-chloro-2-isopropyl- 
cyclohexane,  un  isomere  de  (I)  est  alors  obtenu. 

Quel  est  cet  isomere  ? 

Expliquer  sa  formation. 

4  •  Quel  est  le  stereoisomere  du  1,2, 3,4,5, 6-hexachloro- 
cyclohexane  qui  ne  subit  pas  d’elimination  E2  ? 


Mecanisme  SN1  dont  la  premiere 
etape  est  consideree  renversable 

Soit  k_\  la  constante  de  vitesse  de  la  reaction  inverse  de  celle 
de  l’etape  (1)  d’ionisation  du  2-bromo-2-methylpropane 
(cf.  §  3.2.2.).  En  appliquant  au  carbocation  intermediaire 
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Exercices 


l'hypothese  de  l’etat  quasi  stationnaire,  en  deduire  l’expres- 
sion  de  la  vitesse  de  formation  du  2-methylpropan-2-ol. 
Quelle  hypothese  complementaire  faut-il  faire  pour  inter¬ 
preter  la  cinetique  d’ordre  1  ?  SOS 
SOS  :  Revoir  si  necessaire ,  chapitre  5  §  5.1. 

Mecanisme  intermediate  entre  SN1  et  SN2 
Determination  des  constantes  de  vitesse 

*(Suite  de  I’exercice  36). 

L'hydrolyse,  en  milieu  basique,  de  certains  derives 
chlores  (notes  ici  7?C1  par  commodite)  n’obeit  pas  a  un 
mecanisme  simple  ;  deux  possibilites  reactionnelles 
peuvent  coexister. 

Premiere  possibility  :  RCl — -  R®  +  Cl©  (1) 

R®  +  HO©  - *•  7?OH  (1’) 

Seconde  possibility  :  RCl  +  HO©  - -  ROH  +  Cl©  (2) 

Soit  k]  ,  k\  et  ki  les  constantes  de  vitesse  des  reactions 
elementaires  (1),  (f)  et  (2). 

Une  serie  de  mesures  a  ete  realisee  avec  une  solution 
aqueuse  d’ethanol  a  50  %  de  concentration  initiale  a  en 
RCl  et  b  en  hydroxyde  de  sodium. 

A  25  °C  et  avec  a  =  0,0894  mol .  L"1  et  b  =  0,1024  mol .  L-1, 
les  resultats  suivants  ont  ete  obtenus.  x  designe  la  varia¬ 


tion  par  rapport  it  la  concentration  initiale  de  la  concen¬ 
tration  en  ions  hydroxyde  a  differents  instants  t ;  les  valeurs 
ont  ete  determinees  a  partir  de  la  courbe  x  =f(t). 


t  (h) 

0,20 

1,10 

2,10 

3,40 

5,20 

x  (mol.L-1) 

0,0024 

0,0124 

0,0224 

0,0324 

0,0424 

djr  /  df 

(mol.L_1.h_1) 

0,0130 

0,0107 

0,0087 

0,0065 

0,0050 

1  •  Montrer,  en  appliquant  l'hypothese  de  l’approxima- 
tion  de  l’etat  quasi  stationnaire  a  l’ion  R ©,  que  la  vitesse 
de  la  disparition  de  7?C1  peut  s’exprimer  en  fonction  de  x, 
a  et  b,  a  l’aide  des  constantes  Aq  et  ki . 

2  •  En  utilisant  une  methode  graphique  simple,  determi¬ 
ner  numeriquement  Aq  et  ki . 

L’etude  cinetique  de  la  reaction  de  l’hydroxyde  de 

sodium  sur  le  2-bromopropane  en  solution  dans  un  melange 
ethanol  80  %  -  eau  20  %  conduit  a  l’equation  cinetique 
suivante  : 

-d[R-X]  /  d?  =  5 . 10“5 .  [OH-][/?-X]  + 

0,25. 10~5.  [R  -X] 

Donner  une  interpretation  de  ce  resultat. 

Que  se  passe-t-il  lorsque  la  concentration  en  ions  hydroxyde 
passe  de  10^3  a  1  mol.L"1  ? 


Composes 
a  liaison  simple 
carbone-azote 


<M MiM 


•  Identifier  les  trois  classes  d’amines. 

•  Savoir  que  les  amines  sont 
basiques. 

•  Connaitre  la  reaction  d’alkylation 
des  amines. 


•  Definition  d’un  reactif  nucleo¬ 
phile  ou  electrophile,  d’un  acide 
ou  d’une  base  (selon  Bransted  et 
selon  Lewis)  {cf.  chap.  2). 

•  Mecanismes  S]\jl  et  S>j2  ( cf.  chap. 
12). 

•  Stereochimie  ( cf.  chap.  6). 

•  Moment  dipolaire  ( cf.  chap.  2). 

•  Interaction  de  van  der  Waals  et 
liaison  hydrogene  ( cf.  chap.  11). 


INTRODUCTION 


Zes  amines,  de  formule  generale  .ANH2,  Rl  R1  NH  et 
Rl  1R  JP  N ,  derivent  de  I’ammoniac  par  remplace- 
ment  d’un,  deux  ou  trois  atomes  d’hydrogene  par  un 
groupe  alkyle  ou  aryle. 

Les  amines  sont  des  bases,  et  sont  ainsifaciles  a  extraire 
eta.  regenerer;  cette propriete  est a  I’origine  du  nom  alca- 
lo'ide  donne  aux  amines  d’origine  vegetale  telles  que  la 
nicotine,  la  quinine,  mais  aussi  la  morphine  et  la  cocaine 
( cf.  doc.  1 ). 

La  theobromine  du  chocolat,  la  cafeine  du  the  et 
du  cafe,  la  serotonine  et  I’adrenaline  ( neurotransmet- 
teurs)  sont  des  amines.  Des  diamines  telles  que  la  putres- 
cine  (H2N(CH2)4NH2J  et  la  cadaverine 
(H2N(C  H2 )  5  NH  j)  interviennent  dans  la  differencia- 
tion  et  la  multiplication  des  cellules  des  mammiferes ; 
leur  odeur  est  repugnante,  elles  sont presentes  dans  la 
mauvaise  haleine  et participent  a  I’odeur  de  I’urine. 
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Composes  a  liaison  simple  carbone-azote 


HO 


H3C' 


morphine 


0^c/OCH3 

i  V 


OCC6H5 


h3n" 


putrescine 


H,N 


,NH2 
hexamethylenediamine 

Doc.  1  Exemples  d’amines. 


m  Composes  a  liaison  simple 
carbone-azote 

1.1  •  Amines 

1.1.1.  Definition 

Les  amines  sont  des  derives  tie  l’ammoniac  NH3  dans  lequel  un,  deux  ou  trois 
atomes  d’hydrogene  ont  ete  remplaces  par  un,  deux  ou  trois  groupes  substituants 
alkyles  ou  aryles.  Les  amines  sont  ainsi  classees  en  deux  categories  : 

•  les  alkylamines  ou  alcanamines  :  Fatome  d’azote  est  lie  a  un  ou  plusieurs  atomes 
de  carbone  tetragonaux ; 

•  les  arylamines  :  l’atome  d’azote  est  lie  a  au  moins  un  atome  de  carbone  trigo¬ 
nal  d’un  cycle  benzenique  ou,  plus  generalement,  aromatique. 

Le  document  1  presente  des  exemples  d’alkylamine  et  d’arylamine. 

La  formule  brute  d’une  alkylamine  est  C„H2„+3N  ;  elle  derive  de  celle  de  l’am- 
moniac  en  rempla§ant  un  atome  d’hydrogene  par  un  groupe  alkyle  C„H2„+i. 

1.1.2.  Classe  d'une  amine 

Contrairement  aux  halogenures  d’alkyles  et  aux  alcools  qui  sont  classes  comme 
primaires,  secondaires  ou  tertiaires  selon  le  degre  de  substitution  de  Fatome  de  car¬ 
bone  portant  le  groupe  caracteristique  ( cf.  chap.  12  et  14),  les  amines  sont  clas¬ 
sees  selon  le  degre  de  substitution  de  l’atome  d’azote. 


Une  amine  ou  l’atome  d’azote  est  lie  a  : 

•  un  seul  atome  de  carbone  est  une  amine  primaire  ; 

•  deux  atomes  de  carbone  est  une  amine  secondaire  ; 


atomes  de  carbone  est  une  amine  tertiaire. 
H  R 2 

R2 

1 

R-  N 

1  -/ 

Rl- N 

Rl-N 

\ 

\ 

H 

H 

R 3 

amine  primaire 

amine  secondaire 

amine  tertiaire 

1.2  •  Sels  cTammonium 


Un  atome  d’azote  qui  porte  quatre  substituants  est  charge  positivement  et  consti- 
tue  un  ion  ammonium.  Le  sel  d’ammonium  comporte  l’ion  ammonium  et  l’anion 
auquel  il  est  associe.  Le  sel  d’ammonium  est  classe  selon  le  degre  de  substitution 
de  Fatome  d’azote  en  sel  d’ammonium  primaire,  secondaire,  tertiaire  ou  quater- 
naire. 


Exemples : 

CH3NH3,  Bru  :  bromure  de  methylammonium  (primaire) ; 


0 


NH2 , 1°  :  iodure  de  cyclohexylmethylammonium  (secondaire) ; 
CH3 

©  ft 

(C2H5)3NH,  OH  :  hydroxyde  de  triethylammonium  (tertiaire) ; 


C6H5-CH2-N(CH2-CH2-CH2-CH3)3  ,  Cle  :  chlorure  de  benzyltributyl- 
ammonium  (quaternaire). 


3: 
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1.3  •  Nomenclature 


CH3-CH2-CH2-NH2 


propylamine 


Oh 

piperidine 


N(CH3)3 

trimethylamine 


aniline 


Doc.  2  Exemples  d’alkylamines  et 
d’arylamine.  La  propylamine  et 
l’aniline  sont  des  amines  primaires. 
La  piperidine  est  une  amine  secon- 
daire. 

La  trimethylamine  est  une  amine  ter- 
tiaire. 


1.3.1.  Amines  primaires 

Les  amines  primaires  TilNLb  peuvent  etre  nominees  suivant  l’une  des  deux  methodes 
suiv antes  : 

•  en  tant  qu’alkylamine,  en  ajoutant  «  amine  »  au  nom  du  groupe  substituant  R  ; 

•  en  tant  qu’alcanamine,  en  ajoutant  le  suffixe  «  amine  »  au  nom  de  l'hydrure  fon- 
damental  /(H  (la  voyelle  e,  terminant  le  nom  de  l'hydrure  fondamental,  est  alors 
elidee). 

Exemples  : 

CH3-CH2-NH2  :  ethylamine  ou  ethanamine  ; 

CH3-CH2-CH-CH3  :  1-methylpropylamine  ou  butan-2-amine. 
iNH2 


Remarque 

ILorsqu’il  ne  constitue  pas  le  groupe  caracteristique  principal,  le 
groupe  -NH2  est  designe  par  le  prefixe  «amino»*''\ 

1.3.2.  Amines  secondaires  et  tertiaires 

1.3.2. 1.  Amjnes  secondaires  et  tertiaires  symetriques  : 

R2NH  et  R3N 

Le  nom  du  groupe  substituant  R  precede  de  «  di  »  ou  «  tri  »,  selon  le  cas,  est  suivi 
immediatement  et  sans  espace  du  nom  de  la  classe  fonctionnelle  «  amine  ». 


Exemples : 

((CH3)2CH)2NH  :  diisopropylamine  ; 
(CH3)3N  :  trimethylamine. 


1. 3.2.2.  Amines  secondaires  et  tertiaires  non  symetriques  : 

R^NH  et  RlR2Nou  R1R2R3N 

Ces  amines  peuvent  etre  nominees  suivant  l’une  des  deux  methodes  suivantes : 

•  comme  des  derives  /V-substitues  d’une  amine  primaire  /?NH2  ou  secondaire  /ANH  ; 

•  en  enoncant  les  noms  de  tous  les  groupes  substituants  A1 1 ,  R-  ou  R3  precedes  de 
prefixes  multiplicatifs  appropries,  puis,  directement  et  sans  espace,  le  nom  de  la 
classe  fonctionnelle  «  amine  ». 

Les  noms  des  groupes  substituants  sont  places  dans  l’ordre  alphabetique^ " 
Exemples  : 

CH3-CH2-  CH2-NH-  CH3  :  A1- me  thy  I  propy  lam  i  ne  ou  A'-mcthylpropan- 1  -amine 

ou  methyK propy ljamine  ; 

CH3-CH2-CH2-CH2-N-CH2-CH3  :  A'-ethyl-A'-mcthylbutylaminc 

ou  iV-ethyl-iV-methylbutan-1  -amine 
ou  butyl(ethyl)methylamine. 


1.3.3.  Sels  d'ammonium 

Le  nom  de  l’anion  est  suivi  de  celui  du  cation  obtenu  en  enon9ant  les  noms  de  tous 
les  groupes  substituants  precedes  de  prefixes  multiplicatifs  appropries,  puis,  direc¬ 
tement  et  sans  espace,  le  nom  de  la  classe  fonctionnelle  «  ammonium  ». 
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Exemple  : 


CH3 

CH3-CH2-CH2-N-CH2-CH3 ,  HSO® 
CH3 


hy drogenosulfate  d  ’  ethy  l(dimethyl)- 
propylammonium. 


D’autres  exemples  ont  ete  proposes  au  paragraphe  1.2. 


APPLICATION  1 

Nomenclature  des  amines 


Nommer  ou  ecrire  la  formule  semi-developpee 
des  composes  suivants : 

a)  C6H5CH2CH2Ml2  / 

b)  (CH3)2CHN(C2H5)2  ; 

c)  (CH3)2CHCH2NHCH2CH2CH3  ; 

d)  N-ethyl-N-methylpropan-2-amine  ; 

e)  N-methyl-2-chlomaniline. 


a)  2-phenylethylamine  ou  2-phenylethanamine  ; 

b)  N,  N-  diethylpropan-2-amine  ou  N,  W-diethylisopro- 
pylamine  ou  diethylisopropylamine  ; 

c)  Af-propyl-2-methylpropan-l -amine  ou  /V-propyliso- 
butylamine  ou  isobutylpropylamine  ; 

d)  (CH3)2CHNCH3(C2H5) ; 


e) 


NHCH3 


\Ci; 


A 


1.4  •  Caracteristiques  physiques 

1.4.1.  Etat  physique 

Dans  les  conditions  ordinaires  (doc.  3),  les  alkylamines  les  plus  simples  sont 
gazeuses,  puis  liquides  avec  une  forte  odeur  desagreable  de  poisson  avarie. 


formule 

no  in 

rfus(°C,  1,013  bar) 

reb(°C,  1,013  bar) 

solubilite 
(g/100  niL  H20) 

CH3NH2 

methylamine 

-92,5 

-6,7 

tres  soluble 

CH3CH2NH2 

ethylamine 

-80,6 

16,6 

OO 

CH3(CH2)2NH2 

propylamine 

-83 

49 

OO 

CH3(CH2)3NH2 

butylamine 

-50 

77,8 

OO 

(CH3)2CHCH2NH2 

isobutylamine 

-85 

68 

OO 

ch3ch2chnh2 

ch3 

iec-butylamine 

-  104 

66 

OO 

(CH3)3CNH2 

?e;t-butylamine 

-67,5 

45,2 

OO 

CH3(CH2)5NH2 

hexylamine 

-19 

129 

peu  soluble 

c6h5ch2nh2 

benzylamine 

10 

184,5 

OO 

(CH3)2NH 

dimethylamine 

-92,2 

6,9 

tres  soluble 

(CH3CH2)2NH 

diethylamine 

-50 

55,5 

tres  soluble 

ch3ch2ch2nhch3 

IV-methylpropylamine 

62,4 

soluble 
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formule 

nom 

Tfus  (°C,  1,013  bar) 

reb(°C,  1,013  bar) 

solubilite 
(g/100  niL  H20) 

Oh 

piperidine 

-10,5 

106,4 

OO 

(CH3)3N 

trimethylamine 

-117,1 

2,9 

41 

(CH3CH2)3N 

triethylamine 

-114,7 

89,4 

OO 

0^rhi 

aniline 

-6,3 

184 

3 

<^y>-NHCH3 

Al-methylaniline 

-57 

196 

peu  soluble 

^  nhch2ch3 

iV-ethylaniline 

-63 

205 

insoluble 

Y^^N(CH3)2 

N,  7V-dimethylaniline 

2,4 

194 

insoluble 

Doc.  3  Donnees  physiques  relatives  aux  amines.  (• :  soluble  en  toutes  proportions.) 


(*)  Les  alkylamines  sont  moins  polaires 
que  l'ammoniac  dont  elles  derivent : 
p(NH3)  =  1,44  D 

v _ _ _ 


compose 

M 

(g.mol-1) 

P 

(D) 

Teb  TO 
(1.013  bar) 

CH3-CH2-CH3 

propane 

44 

0 

-42 

CH3-CH2-NH2 

ethylamine 

45 

1,2 

17 

CH3-CH2-OH 

ethanol 

46 

1,7 

78 

Doc.  4  Temperatures  d ’ ebullition  et 
moments  dipolaires  d’alcane, 
d’amine  et  d’alcool  comparables. 


■  Les  amines^*)  sont  plus  polaires  que  les  alcanes,  mais  moins  polaires  que  les 
alcools.  Pour  des  composes  de  masses  molaires  voisines  et  de  structures  analogues, 
les  alkylamines  ont  une  temperature  d’ebullition  superieure  a  celle  des  alcanes, 
mais  inferieure  a  celle  des  alcools  (doc.  4  et  chap.  11  §  2.3.1.). 

■  Les  proprietes  des  amines  dependent  de  leur  classe.  Les  amines  primaires  et 
secondaires  peuvent  donner  lieu  a  des  liaisons  hydrogene  (doc.  5)  en  plus  des 
interactions  de  van  der  Waals  (comme  les  alcools),  alors  que  les  amines  tertiaires 
ne  presentent  que  des  interactions  de  van  der  Waals  (comme  les  alcanes). 

Les  liaisons  hydrogene  entre  molecules  d’amines  sont  plus  faibles  que  celles  entre 
molecules  d’alcools  ;  leur  temperature  d’ebullition  est  done  plus  faible  que  celle 
des  alcools  analogues. 

Les  amines  tertiaires  presentent  des  temperatures  de  changement  d’etat  compa¬ 
rables  a  celles  des  alcanes. 

1.4.2.  Solubilite 


H 


R 


H 

\ 


liaisons  hydrogene 


Doc.  5  Liaisons  hydrogene  dans  les 
amines  primaires  et  secondaires. 


Les  amines  de  faible  masse  molaire  sont  solubles  dans  l’eau  et  dans  les  alcools 
parce  qu’elles  peuvent  former  des  liaisons  hydrogene  avec  le  solvant. 

La  solubilite  decroit  quand  l’influence  de  la  chaine  carbonee  hydrophobe  de  famine 
masque  celle  de  l’atome  d’azote  hydrophile ;  au-dela  de  six  atomes  de  carbone,  la 
solubilite  dans  l’eau  chute  rapidement. 

Les  amines  sont  des  bases  de  Bronsted  ;  elles  reagissent  sur  l’eau  selon  l’equation : 

RW-R*  N  +  H-Q  =  RlR2R3  NH  +  LD 
L’ etude  de  cette  basicite  sera  effectuee  au  paragraphe  2. 

Les  amines  sont,  en  general,  solubles  dans  les  solvants  organiques. 
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(*)  Vibration  d’elongation  symetrique  : 


R-N 

\ 


H/ 

II 


/■  ,  .  \ 
(**)  Vibration  d’elongation  antisyme- 

trique  : 

-*/ 

R- N  7 

h\ 

V _ 

_ / 

1.5  •  Spectroscopie  I.R. 

La  spectroscopie  infrarouge  est  presentee  a  V annexe  9.  Le  document  6  presente  le 
spectre  I.R.  d’une  amine  primaire,  la  cyclohexylamine,  et  le  document  7  celui  d’une 
amine  secondaire,  la  (V-methylbutylamine. 

■  Les  amines  primaires  (alkylamines  et  arylamines)  presentent  deux  bandes 
d’absorption  fortes  ou  moyennes  entre  3  300  et  3  500  cm-1  dues  aux  vibrations 
d’elongation  symetrique**’  et  antisymetrique***’  des  liaisons  N-H  .  Ces  deux 
vibrations  peuvent  etre  observees  a  3  360  et  3  280  cnr1  dans  le  spectre  I.R.  de  la 
cyclohexylamine  du  document  6. 

■  Les  amines  secondaires  (alkylamines  et  arylamines)  presentent  une  bande 
d’absorption  habituellement  faible  entre  3  300  et  3  400  cm-1  due  a  la  vibra¬ 
tion  d’elongation  de  la  liaison  N-H .  Cette  vibration  peut  etre  observee  a  3  290  cnr1 
dans  le  spectre  I.R.  de  la  (V-methylbutylamine  du  document  7. 

■  Par  suite  de  l’existence  de  liaisons  hydrogene  entre  les  molecules  d’amines  pri¬ 
maires  et  secondaires,  l’absorption  est  deplacee  vers  des  frequences  plus  faibles 
entre  3  100  et  3  400  cnr1.  Le  deplacement  est  faible  par  rapport  a  ce  qu’on  peut 

observer  chez  les  alcools,  les  liaisons  hydrogene  HNI . H  etant  plus  faibles  que 

les  liaisons  hydrogene  HOI . H  . 


Doc.  6  Spectre  I.R.  de  la  cyclohexylamine 


X  (pm) 


Doc.  7  Spectre  I.R.  de  la  N-methylbutylamine  H3C-N-(CH2)3-CH3 

H 


X  (pm) 


■  La  vibration  d’elongation  de  la  liaison  C-N  se  trouve  dans  la  region  de 
Vempreinte  digitale  vers  1 300  cm-1.  Cette  bande  est  plus  difficile  a  identifier  dans 
le  cas  des  alkylamines  pour  lesquelles  elle  peut  etre  faible  ou  moyenne.  En  revanche, 

les  arylamines  presentent  une  forte  absorption  vers  1 300  cm-1. 
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Cette  vibration  peut  etre  observee  a  1  087  cm-1  dans  le  spectre  I.R.  de  la  cyclo- 
hexylamine  du  document  6,  a  1  120  cnr1  dans  le  spectre  I.R.  de  la  (V-methylbuty- 
lamine  du  document  7  et  a  1  280  cnT1  dans  le  spectre  de  l’aniline  du 
document  8. 


A  (pm) 


Doc 


.  8  Spectre  I.R.  de  l’aniline 


<j(elongation  N-H)  =  3  470  et  3  380  cm  1 ;  <7(elongation  C-N)  =  1  280  cnr1 . 


I 


H3C 


ch2ch3 


p  resultant 


j 


molecule 
et  nom 

etat 

Pi  D) 

CH3CH2NH2 

g 

1,22 

ethylamine 

bz 

1,29 

(CH3)2NH 

dimethylamine 

g 

1,03 

(CH3CH2)2NH 

g 

0,92 

diethylamine 

€ 

1,11 

(CH3CH2)3N 

g 

0,66 

triethylamine 

0,84 

<0^nh2 

g 

1,53 

aniline 

bz 

1,56 

Os(CH3)2 

bz 

1,56 

N,  (V-dimethylaniline 

Doc.  9  Moment  dipolaire  de 
quelques  amines.  €:  liquide  ;  g  :  gaz ; 
bz  :  en  solution  dans  le  benzene. 


1.6  •  Relation  structure-reactivite 


■  Le  schema  de  Lewis  d’une  molecule  d’amine  fait  apparaitre  des  liaisons  cova- 
lentes  simples  C-N  et/ou  N-H  selon  la  classe  de  l’amine,  et  un  doublet  libre 
sur  l’atome  d’azote.  La  methode  V.S.E.RR.  de  repulsion  des  quatre  doublets  (trois 
doublets  de  valence  et  un  doublet  libre)  conduit  a  une  repartition  tetragonale  ties 
quatre  doublets  autour  de  l’atome  d’azote.  Les  liaisons  autour  de  l’atome  d’azote 
forment  une  pyramide  ay  ant  pour  sommet  cet  atome. 

■  Une  amine  secondaire  ou  tertiaire  portant  des  groupes  tous  differents  est  chi- 
rale  ;  il  existe  done  deux  enantiomeres  : 


h3c  ch2-ch3 


n%,h 

h3c-h2c  ch3 


plan  du  miroir 


Cependant,  ces  deux  configurations  s’interconvertissent  rapidement  a  temperature 
ordinaire  en  passant  par  un  etat  de  transition  plan  ou  l’atome  d’azote  est  trigonal. 


H-N 

H3C  ch2-ch3 


H 


h3c 


n-ch2-ch3 


N  H 

h3c-h2c  ch3 


Pour  les  amines  de  faible  masse  molaire  moleculaire,  l’energie  d’activation  est  de 
l’ordre  de  25  kJ .  mol-1 . 

Cette  isomerisation  rapide,  appelee  inversion,  est  observee  pour  toutes  les  amines 
et  pour  1’ ammoniac  (frequence  d’inversion  a  temperature  ambiante  :  24  GHz). 
Cette  inversion  rapide  explique  l’absence  d’activite  optique  pour  ces  molecules. 

■  Polarite 

Les  amines  sont  des  molecules  polaires  ;  le  moment  dipolaire  peut  etre  considere 
comme  resultant  des  moments  dipolaires  des  liaisons  C-N  et  N-H  et  du  doublet 


393 
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Les  liaisons  hydrogene  sont  responsables 
de  l’ecart  observe  pour  le  moment  dipo- 
laire  en  phase  gazeuse  et  en  phase  liquide. 

V _ > 


libre  porte  par  l'atome  d’azote  (cf.  chap.  2).  Le  document  9,  page  393,  propose 
quelques  moments  dipolaires  d’amines. 

Les  proprietes  des  amines  sont  essentiellement  dues  au  doublet  libre  porte 
par  l’atome  d’azote,  ce  sont  des  proprietes  basiques  et  des  proprietes 
nucleophiles. 


E)  Basicite  des  amines 


2.1  •  Basicite  de  Bronsted 


Doc.  10  pA^y  des  couples  ion 
ammonium  substitue/amine  a  25  °C. 


Le  doublet  libre  porte  par  l’atome  d’azote  confere  aux  amines  des  proprietes  de 
base  de  Brpnsted^  ;  elles  peuvent  capter  un  proton  selon  l’equilibre  : 


R-  NH2 
RlR2NH 

r'r2r2n 

c6h5-nh2 


H 

H 

H* 

H6 


=  R- NH3 
=  RlR2  NH2 
=  RlR2R3  NH 
=  C6H5-NH3 


(ion  alkylammonium  primaire) 
(ion  dialky lammonium  secondaire) 
(ion  trialkylammonium  tertiaire) 
(ion  anilinium) 


Dans  l’eau,  pK\  ~  10  pour  les  alkylamines  ;  ce  sont  des  bases  faibles  plus  fortes 
que  l’ammoniac  ( p Kp,  =  9,25,  a  25  °C ) ;  les  acides  conjugues  des  amines  sont  des 
acides  faibles  plus  faibles  que  l’ion  ammonium. 

De  meme,  dans  l’eau  a  25  °C,  pA'a(C6H5NH3/C(,H5NH2)  =  4,63  . 


■  Basicite  des  alkylamines  en  solution  aqueuse 

Le  document  10  rassemble  quelques  p d’amines  primaires,  secondaires  et  ter- 
tiaires  symetriques  portant  le  meme  groupe  substituant  R.  Les  amines  secondaires 
sont  plus  basiques  que  les  amines  primaires  et  tertiaires,  mais  ce  sont  toutes  des 
bases  plus  fortes  que  l’ammoniac. 

L’ evolution  des  constantes  d’acidite  KA  en  fonction  de  la  classe  est  due  a  la  stabi- 
lite  relative  des  amines  et  de  leurs  acides  conjugues  ;  son  etude  depasse  le  cadre  de 
cet  ouvrage  et  n’est  pas  au  programme. 


■  Basicite  de  l’aniline  en  phase  aqueuse 

L’ aniline  est  une  base  beaucoup  plus  faible  qu’une  alkylamine  primaire.  Le  dou¬ 
blet  libre  porte  par  l’atome  d’azote  est  rnoins  disponible  dans  le  cas  de  l’aniline, 
car  il  participe  a  la  delocalisation  du  noyau  aromatique  comme  le  montre  l’ecriture 
des  formules  mesomeres  suivantes  : 


L’aniline  est  stabilisee  par  rapport  a  une  alkylamine  primaire. 

2.2  •  Basicite  de  Lewis 

Les  amines,  du  fait  de  la  presence  du  doublet  libre  sur  l’atome  d’azote,  sont  des 
bases  de  Lewis.  Elles  reagissent  sur  les  acides  de  Lewis,  par  exemple  avec  les 
cations  metalliques,  pour  donner  des  complexes  : 
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(*)  L’expression  de  cette  constante  d’equi- 

libre  sera  precisee  au  chapitre  17. 

V _ _ _ / 


Cu2®+  2  H2N-CH2-CH2-NH2 
log  P2  =  19,60^. 


^H2N  NH^ 

WiC  \  /  ch2 

1  Cu  1 

H2Cx  /  \  ch2 

h2n  nh2 


2.3  •  Remarques 


/?NH3|  RNH2 |/?NH 

0  10  14  35  pH 

© 

QH5NH3  Q 

1 1 1  c6h5nh2  1  c6h5nh 

0  4,6  14  25  pH 


2.3.1.  Reactivite  de  la  liaison  N-H  :  acidite 

Les  liaisons  N-H  des  amines  primaires  et  secondaires  sont  polarisees 
( *p(N)  =  3,04  et  *p(H)  -  2,2) :  N*§-H*>  ;  une  rupture  ionique  est  alors  possible 
selon  1’ equation : 

R'-N-H  =  R'-Ni  +H® 

'7  '7 

R2  R2 

ion  alkylamidure 
ou  arylamidure 


(***)  Le  diisopropylamidure  de  lithium 
(note  L.D.A.) : 

Li®,  ((CH3)2CH)2Ne 

(solvant  :  la  diisopropylamine)  est  une 
base  tres  encombree,  elle  permet  de  favo- 
riser  l’elimination  E2  par  rapport  a  la  sub¬ 
stitution  nucleophile  bimoleculaire  S^2 
dans  le  cas  des  halogenures  primaii'es  peu 
encombres. 

v _ _ _ 


Dans  l’eau,  cet  equilibre  est  caracterise  par  un  p aux  alentours  de  35  pour  les 
alkylamines,  et  par  un  p K&  de  25  pour  l’aniline* '  Les  amines  sont  des  acides  tres 
faibles  et  les  ions  amidures  des  bases  tres  fortes,  nivelees  par  l’eau,  qui  peuvent 
etre  utilisees  dans  les  reactions  d’elimination  bimoleculaires  E2  ( '  0. 

Les  ions  amidures  sont  obtenus  : 

•  par  une  reaction  acide-base  en  presence  d’une  base  extremement  forte  telle  qu’un 
alkyllithien  : 

Rl- Li  +  R2  NH2  =  Rl  H  +  Li®,/?2NH9 

•  par  une  reaction  d’oxydoreduction  en  presence  de  sodium  : 

Na  +  tf^NH  catlyseur  i  H2(g)  +  Na®,  RlR2Ha 

2.3.2.  Liaison  C-N 

La  liaison  C-N  est  une  liaison  forte  polarisee  C^-N^9  (jp(C)  =  2,50  et 
jp(N)  =  3,04).  Elle  n’est  pratiquement  jamais  rompue  meme  apres  protonation  de 
l’atome  d’azote  ;  contrairement  aux  alcools  (cf.  chap.  14),  l’ammoniac  et  les  amines 
sont  de  mauvais  nucleofuges. 


2.3.3.  Les  sels  d'ammonium  quaternaire  : 
des  catalyseurs  de  transfert  de  phase 

Certains  sels  d’ammonium  quaternaires  (de  formule  generale  (R1R2R3R4)  N,  Cl®), 
agents  amphiphiles,  peuvent  etre  utilises  pour  faciliter  des  reactions  entre  especes 
difficilement  solubles  dans  le  meme  solvant.  Considerons,  par  exemple,  une  reaction 
de  type  Sn2  entre  une  espece  ionique  soluble  dans  l’eau  comme  le  cyanure  de  sodium 
(Na®,  CN®),  et  une  espece  hydrophobe,  mais  soluble  dans  un  solvant  non  polaire 
comme  le  decane,  telle  que  le  1-chlorooctane  : 

Na®  +  CN®  +  CH3-(CH2)7-C1 - -  Na®  +  Cl®  +  CH3-(CH2)7-CN 


La  reaction  peut  etre  favorisee  en  ajoutant  aux  deux  solutions  des  traces  d’un  com¬ 
pose  amphiphile  comme  le  sel  d’ammonium  quaternaire  : 

(C6H5-CH2)4N,  Cl® 

Le  cation  ammonium  quaternaire,  soluble  dans  les  deux  phases,  permet  le  trans¬ 
port  des  ions  CN®  de  la  phase  aqueuse  a  la  phase  organique,  ou  ils  peuvent  reagir 
avec  le  chloroalcane  (doc.  11). 
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Doc.  1 1  Exemple  de  catalyse  par  ► 
transfert  de  phase. 


phase 

organique 


phase 

aqueuse 


©  © 

A4N  CN  +  C8H17  Cl 


©  © 

A4NC1  +C8H17CN 


© 

R4N  CN  +Na®+Cl 


X'©  ©  m  © 

A4NC1  +  Na®+CN 


Cette  action  est  appelee  catalyse  par  transfert  de  phase  et  connait  de  nombreuses 
applications  tant  au  laboratoire  que  dans  l’industrie. 

D’autres  exemples  de  catalyses  par  transfert  de  phase  sont  proposes  ci-dessous  : 


C6H5OH  +  CH3(CH2)2CH2Br  +  Na®,  OH® 


C6H5  CH2N  ( CH2  (CH2)2CH3)3  ,C1° 
reflux.  1  h 


C6H50(CH2)3CH3  +  H20  +  Na®,  Br® 


(C6H5)2CHOH  +  C1O0 


(CH3(CH2)3)4N®,  hso° 
CH3COOC2H5 , 30  min 


(C6H5)2CO  +  Cl®  +  h2o 


proprietes  basiques 
et  nucleophiles 
des  amines 


A’-N-II 

\y 


R- 


H® 

8®  Se 
R-X 


8®// 

R-C 


Oi 


lfie 

propriete  acide 
des  amines  primaires 
et  secondaires 


it  Pour  s’  entrainer  :  ex.  1 ,  2,  4  et  5  ) 

P  Alkylation  des  amines 


L’ aptitude  a  ceder  le  doublet,  appreciee  par  la  vitesse  de  la  reaction,  met  en  evi¬ 
dence  les  proprietes  nucleophiles  des  amines. 

La  reaction  envisagee  dans  ce  paragraphe  illustre  cette  propriete.  L’ aniline,  moins 
basique  que  les  alkylamines  primaires,  est  aussi  moins  nucleophile. 


•  ;  ;  \ 
(**)  Le  mecamsme  pourrait  etre  ecrit  a 

partir  de  l’ammoniac. 

Une  base  telle  que  l'hydrogenocarbonate 

de  sodium  NaHC03  peut  etre  ajoutee  pour 

reagir  avec  les  ions  alkylammonium  et 

regenerer  les  amines,  la  base  choisie  ne 

doit  pas  etre  un  bon  nucleophile. 


3.1  •  Conditions  et  bilan 

L’ action  d’un  halogenoalcane  ou  halogenure  d’alkyle  sur  une  amine  conduit  a  la 
fixation  d’un  groupe  alkyle  R  sur  l’atome  d’azote  :  cette  reaction  est  appelee 
alkylation^. 

La  reaction  est  une  substitution  nucleophile  dont  l’amine  est  le  nucleophile. 
L’ amine,  qui  resulte  de  cette  reaction,  est  elle-meme  un  nucleophile  qui  subit  une 
alkylation  plus  poussee  conduisant  a  une  autre  amine...  Le  resultat  de  cette  reac¬ 
tion  est  1’obtention  d’un  melange  d’amines,  d’ions  alkylammonium  et  de  sel 
d’ammonium  quaternaire. 

Exemple : 

CH,I 

C2H5NH2  - -  melange  contenant  entre  autres  C2H5NH(CH3),  C2H5N(CH3)2, 

C2H5N(CH3)3  +  Ie,... 

3.2  •  Mecanisme 

Le  mecanisme  peut  etre  une  substitution  nucleophile  monomoleculaire  Sjsjl  ou  bimo- 
leculaire  S]y2  selon  la  classe  du  derive  halogene,  l’encombrement  du  nucleophile,  la 
polarite  du  solvant  et  la  nature  du  nucleofuge  (cf.  chap.  12). 

Le  mecanisme  se  decompose  en  une  alternance  de  substitutions  nucleophiles  et  de 
reactions  acido-basiques.  Illustrons  un  mecanisme  de  substitution  nucleophile  bimo- 
leculaire  S^2  sur  l’exemple  d’un  halogenoalcane  primaire  R^QHiX  et  d’une  amine 
primaire  A2NH2  ■"'l : 
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■  Attaque  nucleophile  de  l’halogenoalcane  par  Famine  primaire  : 


|'^?®  -15©  lente 

ft2NH2  +  TVY(iC-X\  ^ 


2®  1  -® 

•^2NH2CH2^1  +  Xi 

ion  alkylammonium 
secondaire 


(i) 


•  L’ion  alkylammonium  secondaire  est  un  acide  qui  reagit  avec  Famine  ft2NH2  res- 
tante  ;  la  reaction  est  equilibree  : 

/?2NH7>^2NH-CH2/? 1  =  /?2NHCH2/?1  +  /?2NH3  (a) 

amine  secondaire 


•  La  reaction  (1)  lente  se  poursuit,  et,  simultanement,  Fhalogenoalcane  reagit  avec 
Famine  secondaire  : 

1  —  SQ  lente  i©  i  — © 

7?2NH-CH2/?1  +  R1U2CtX  i  ►ft2NH(CH2ft1)2  +  IX I  (2) 

ion  alkylammonium 
tertiaire 


(*)  CH3(CH2)6CH2Br 

1  mol 

NH3  (2  mol) 


CH3(CH2)6CH2NH2 
octylamine  45  % 

et  (CH3(CH2)6CH2)2NH 

dioctylamine  43  % 


C6H5CH2C1 

1  mol 


C6H5NH2  (4  mol) 
NaHC03 , 90  °C 


C6H5NHCH2C6H5 

/V-hen/ylamline  85-87  % 


(**)  II  existe  des  methodes  indirectes  qui 
conduisent  a  de  meilleurs  resultats.  La 
synthese  d’une  amine  primaire  telle  que 
ft-CH2-NH2  s’effectue  avec  un  bon  ren- 
dement  par  la  suite  des  reactions  : 

R-X  +  eCN  —  R- CN  +  X° 

R- CN  +  2H2  —  ft-CH2-NH2 

V _ I _ I _ / 


(***)  Compte  tenu  de  sa  plus  grande  reac¬ 
tivity,  un  iodoalcane  est  le  plus 
frequemment  employe.  Avec  l'iodome- 
thane  en  exces,  la  reaction  est  une  per- 
methylation 

s _ > 


•  L’ion  alkylammonium  tertiaire  peut  reagir  avec  l’une  des  deux  amines  presentes 
dans  le  milieu  : 


ft2NH(CH2ft‘)2  +  ft  2  NH2 
ft2NH(CH2ft‘)2  +  ft2NHCH2ft' 


ft2N(CH2ft1)2  +  ft2NH3  (b) 

ft2N(CH2ft1)2  +  ft2NH2CH2ft1 

amine  tertiaire  ^ 


•  Alors  que  les  reactions  (1)  et  (2)  ont  toujours  lieu,  Famine  tertiaire  reagit  a  son 
tour  et  conduit  a  l’ion  ammonium  quaternaire  : 

2 ,  T^"1'5©  _SQ  i  te  i©  i  — © 

ft2N(CH2ft1)2  +  ft‘H2CrXi  +  iXl 

^  ion  alkylammonium 

quaternaire 


(1),  (2)  et  (3)  sont  des  substitutions  nucleophiles ; 
(a),  (b)  et  (c)  sont  des  reactions  acido-basiques. 


3.3  •  Interet 

3.3.1.  Obtention  d'une  amine 

Une  distillation  en  milieu  basique  permet  de  separer  les  amines,  le  sel  d’am- 
monium  quaternaire  restant  dans  le  ballon. 

II  est  possible  de  limiter  la  polyalkylation  en  mettant  en  large  exces  l’ammoniac 
ou  Famine  de  depart1  *.  la  competition  entre  Famine  ainsi  obtenue  et  le  nucleo¬ 
phile  initial  est  moindre  ;  rnais  cette  methode  est  peu  interessante  lorsque  Famine 
de  depart  est  un  produit  couteux*  "* . 

3.3.2.  Sel  d'ammonium  quaternaire 

est  mis  en  exces  devant  Famine,  un  sel  d’ammonium 
quaternaire  est  obtenu  majoritairement ;  il  peut  alors  etre  utilise  comme  cataly- 
seur  de  transfert  de  phase  (cf.  §  2.3.3.). 
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b  Definition  et  dasse  des  amines 

Les  amines  sont  des  derives  de  L  ammoniac  NH3  dans  lequel  un,  deux  ou  trois  atomes  d’hydrogene  ont  ete 
remplaces  par  un,  deux  ou  trois  groupes  substituants  alkyles  (les  alkylamines  de  formule  brute  C„H2„+3N) 
ou  aryles  (les  arylamines). 

Les  amines  sont  classees  selon  le  degre  de  substitution  de  l’atome  d’azote  : 


H 

1  -7 

Rl- N 

R 2 

A1- N/ 

R1 

A1-  N/ 

\ 

\ 

na3 

H 

H 

amine  primaire 

amine  secondaire 

amine  tertiaire 

*==*  Acido-basicite  des  amines 

Les  amines  primaires  et  secondaires  sont  des  acides  tres  faibles  (pA^  =  35  pour  les  alkylamines  et 
p^A  =  25  pour  L aniline). 

Les  ions  alkylamidures,  bases  tres  fortes  nivelees  par  Leau,  peuvent  etre  utilises  dans  les  reactions  d’elimina- 
tions  bimoleculaires  E2. 

La  reactivite  des  amines  est  due  au  doublet  libre  de  l’atome  d’azote  :  basicite  et  nucleophilie. 

Basicite  de  Bronsted 

Les  amines  peuvent  capter  un  proton  selon,  par  exemple  pour  une  alkylamine  primaire,  l’equilibre  : 

—  ©  © 

A-NH2  +  H  =  A-NH3  (ion  alkylammonium  primaire) 

Dans  l’eau,  pA^  =  10  pour  les  alkylamines  (bases  faibles  plus  fortes  que  l’ammoniac  (pAa  =  9,25))  et 
PA"a  =  4,63  pour  l’aniline,  la  proximite  du  noyau  aromatique  rendant  le  doublet  rnoins  disponible. 

Basicite  de  Lewis 

Les  amines  donnent  des  complexes  par  reaction  avec  les  cations  des  metaux  de  transition. 


Nucleophilie  des  amines 

Elle  est  illustree  par  l’alkylation  des  amines  (fixation  d’un  groupe  alkyle  par  action  d’un  derive  halogene  RX). 

Le  mecanisme  est  une  substitution  nucleophile  monomoleculaire  SnI  ou  bimoleculaire  Sn2  selon  la  classe  de 
l’halogenoalcane,  l’encombrement  du  nucleophile,  la  polarite  du  solvant  et  la  nature  du  nucleofuge. 


Composes  a  liaison  simple  carbone-azote 
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Le  mecanisme  se  decompose  en  une  altemance  de  substitutions  nucleophiles  (reactions  (1),  (2)  et  (3))  et  de 
reactions  acido-basiques  (reactions  (a),  (b)  et  (c)) : 


JO 

R2 NH2  +  R'H  2C-^i 


lente  ®  i  —  O 

r2nh2-ch2R  + 

ion  alkylammonium  secondaire 


(1) 


R2 NH^©  R2 NH-CHj/?1 


R2NH-CU2Rl  +  R2  NH3 

amine  secondaire 


(a) 


’  La  reaction  (1),  lente,  se  poursuit  et,  simultanement,  l’halogenoalcane  reagit  avec  Famine  secondaire  : 


R-NH-CH2R  +  R1H2CjX\ 


T-/e  lente 


/fzNH(CH2/?1)2  + 

ion  aikvlainmonium  tertiaire 


_e 


(2) 


’  L'ion  alkylammonium  tertiaire  peut  reagir  avec  l’une  ou  F autre  des  deux  amines  presentes  dans  le  milieu  : 

,© 


RzNH(CH2/?1)2  +  Rz  NH2  =  RzN(CH2«')2  +  Rz  NH3 


i2jv  / 


/?2NH(CH21?1)2  +  j?2nh-ch2/?1 


RzN(CH2R1)2  +  RzNH2-CH2R 

amine  tertiaire 


1 


(b) 

(c) 


•  Alors  que  les  reactions  (1)  et  (2)  ont  lieu,  Famine  tertiaire  reagit  a  son  tour  et  conduit  a  l’ion  ammonium  qua- 
ternaire  : 


,  —  "  ,  ~'T^'^'5©  —  8©  lente  ->©  i  —  © 

/f2N(CH2/J1)2  +  R2N (CH2/?1)3  +  \X\  (3) 

ion  alkylammonium  quaternaire 


La  reaction  conduit  a  un  melange  de  produits.  L’ ammoniac  ou  Famine  mise  en  exces  limite  la  polyalkylation. 
L’halogenoalcane  mis  en  exces  conduit  au  sel  d’ammonium  quaternaire,  qui  peut  alors  etre  utilise  comme  cata- 
lyseur  de  transfert  de  phase. 
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Exercices 


Applications  directes  du  cours 


^  Chiralite 

Indiquer  si  les  composes  suivants  possedent  des  configura¬ 
tions  chirales  et  si  celles-ci  sont  separables  a  temperature 
ambiante  : 


o  Reactions  des  amines 

Completer  les  schemas  de  reaction  suivants  en  donnant  le 
produit  (ou  les  produits)  obtenu(s) : 

1)  wc-butylamine  +  CF^-CtbMgBr - * — 

2)  CH3-NH2  +  CH3CH2I  en  exces - —  • 

3)  (CH3)3N  +  H©  +  Cl© - 


2)  H-Nl 

\ 


CH3 


C6H5 


Separation  des  constituants 
d'un  melange 

II  s’agit  de  separer  les  constituants  d'une  solution  dans 
l’ethoxye  thane  :  le  toluene  C6H5CH3  ,  l’aniline  C^HsNHj 
et  1’ acide  benzoi'que  C5H5COOH  . 

On  dispose  pour  cela  d’une  solution  d’hydroxyde  de  sodium 
a  5  %  ,  d’acide  chlorhydrique  a  2  mol .  L1  ,  de  sulfate  de 
magnesium  anhydre  et  de  tout  montage  necessaire  utilise  au 
laboratoire. 

Proposer  un  protocole  operatoire  permettant  d’obtenir  les 
trois  composes  purs. 

Donnees  concernant  les  produits  : 
p A" a  a  25  °C  :  aniline  :  4,63  ;  acide  benzoi'que  :  4,19. 


ethoxy- 

ethane 

toluene 

aniline 

acide 

benzoique 

solubilite 
dans  l’eau 

insoluble 

insoluble 

faible 

faible 

Tfus  sous 
1,013  bar 

-  116,2  °C 

-95  °C 

-  6,3  °C 

122,4  °C 

'/’eh  SOUS 

1,013  bar 

34,5  °C 

110,6  °C 

184  °C 
(68,3  °C 

sous 

10  mmHg) 

- 

Catalyse  par  transfert  de  phase 

La  synthese  de  Williamson  d’un  ether  de  phenol,  le 
butoxybenzene,  est  realisee  selon  le  protocole  suivant  : 
12  g  de  phenol,  7  g  d’hydroxyde  de  sodium,  10  mL  de 
1-bromobutane,  25  mL  d’eau  et  1  g  de  chlorure  de  benzyl- 
tributylmmonium  sont  portes  a  reflux  sous  vive  agitation  pen¬ 
dant  50  minutes. 


Apres  refroidissement  du  melange  reactionnel,  puis  decan¬ 
tation,  la  phase  organique  est  lavee  avec  une  solution  d’hy¬ 
droxyde  de  sodium  a  5  %  (pourcentage  massique),  puis  a 
l’eau.  Un  sechage  sur  sulfate  de  magnesium  est  realise  et  le 
butoxybenzene  recupere. 


phenol : 


OH 


butoxybenzene  : 


/ch2ch2ch2ch3 

o 


1  •  Le  phenol  reagit  selon  une  reaction  acido-basique  avec 
l’hydroxyde  de  sodium.  Donner  l’equation  de  cette  reaction. 

2  •  Donner  1’ equation  de  la  reaction  conduisant  au  butoxy¬ 
benzene  et  proposer  un  mecanisme  interpretant  sa  formation. 

3  •  Sachant  que  le  1-bromobutane  n’est  pas  soluble  dans 
l’eau,  expliquer  le  qualificatif  «  catalyseur  par  transfert  de 
phase  »  attribue  au  chlorure  de  benzyltributylmmonium. 

Resolution  d'un  melange  racemique 

Le  but  de  ce  probleme  est  de  montrer  qu’il  est  possible  de 
separer  les  deux  enantiomeres  de  la  but-3-yne-2-amine  A  : 

CH3-CH-C  =  C-H 
I 

nh2 

1  •  Deux  enantiomeres  sont-ils  separables  par  distillation  ? 
par  chromatographie  sur  colonne  de  silice  ? 

2  •  Representer  1’ acide  (2 R,  3R)-tartrique  (ou  acide  2,3-dihy- 
droxybutanedioique)  B  dextrogyre.  Cette  molecule  admet- 
elle  un  enantiomere  ?  Si  oui,  le  representer. 

3  •  11  existe  un  troisieme  stereoisomere  de  l’acide  tartrique. 
Le  dessiner.  Que  dire  de  son  activite  optique  ? 


4  •  On  fait  reagir  le  melange  racemique  de  A  avec  un  equi¬ 
valent  de  l’acide  (+)-tartrique  B  .  Dans  ces  conditions,  l’acide 
ne  reagit  que  par  une  seule  fonction.  On  forme  deux  sels  dif- 
ferents  qu’on  representera. 

Est-il  a  priori  pensable  qu’un  seul  des  deux  sels  cristallise  ? 
Pourquoi  ? 

5  •  Le  sel  derive  de  Famine  de  configuration  R  cristallise 
spontanement  et  a  pour  pouvoir  rotatoire  specifique 
[ a]D  =  +  22,4°.  L’ autre  sel,  reste  en  solution,  a  un  pouvoir 
rotatoire  specifique  de  -  24,1°. 

Quel  commentaire  inspire  la  comparaison  de  ces  deux  valeurs  ? 

6  •  Le  sel  cristallise  est  traite  par  une  solution  aqueuse  de  car¬ 
bonate  de  potassium  K2CO3 . 

Montrer  que  ce  traitement  permet  de  recuperer  Famine  de  confi¬ 
guration  R  qu'on  representera. 

7  •  Qu’obtient-on  par  traitement  des  eaux  meres  par  une  solu¬ 
tion  aqueuse  de  K2CO3  ? 

(. D' apres  Concours  E.N.S.) 
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Utilisation  des  acquis 


*  Synthese  de  la  mepyramine 

1  •  L’  action  de  la  2-aminopyridine  : 


N  NH2 


sur  le  4-methoxybenzaldehyde  conduit  a  A  par  une  reaction 
analogue  a  celle  de  la  2,4-DNPH  (2,4-dinitrophenylhydra- 
zine)  sur  un  compose  carbonyle. 

Donner  Fequation  de  la  reaction  conduisant  a  A  sachant  qu’il 
se  forme  egalement  de  l’eau. 


2  •  L’ action  du  dihydrogene  sur  A  en  presence  de  platine 
(catalyse  heterogene)  conduit  a  B  : 


Obtention  d'un  amide 

On  considere  la  suite  de  reactions  : 

H3C-CH=CH2  HBr-Pero^de  .A 

.  propylamine  (en  exces)^ 

A - -  B 

(CH3)3C-CH2-CH=CH-CH2-C(CH3)3 

~  H,0 


milieu  reducteur 
KMnQ4 


H1 2 3 4 


■© 


E  +  B 


-  D 

-  E 

-  F 


-  G 


1  •  Identifier  les  composes  de  A  a  G  .  SOS 

Le  passage  F - -  G  est  une  reaction  de  condensation  avec 

elimination  d’une  molecule  d’eau. 

2  •  Donner  les  mecanismes  de  formation  de  A  et  B  . 

3  •  Pourquoi  le  passage  C - *-  D  necessite-t-il  un  milieu 

reducteur  ?  Lequel  est-il  ? 

4  •  Comment  passer  directement  de  C  a  E  ? 

SOS  :  •  La  reaction  E  +  B - -  F  est  une  reaction  acido- 

basique. 

•  G  est  un  amide  presentant  le  groupe  -C-N-  . 

A  1 


Donner  Fequation  de  cette  reaction. 

3  •  L’ action  de  la  dimethylamine  sur  Fepoxyethane  conduit 
au  compose  C  de  formule  brute  C4H11NO. 

L’ action  de  l’acide  chlorhydrique  sur  C  conduit,  apres  retour 
en  milieu  legerement  basique,  a  D. 

Donner  la  structure  de  C  et  preciser  le  mecanisme  de  son 
obtention,  ainsi  que  celui  conduisant  a  D  .  SOS 

4  •  L’ action  de  B  sur  D  conduit,  apres  retour  en  milieu  lege¬ 
rement  basique,  a  la  mepyramine. 

Donner  la  formule  de  la  mepyramine.  SOS 

SOS  :  •  Faction  de  iacide  chlorhydrique  permet  de  passer 
de  R- OH  a  R- Cl  (cf.  chap.  14). 

•  4  •  B  reagit  par  /’  at  ome  d’ azote  n  appartenant  pas  au  cycle. 

**  Obtention  de  la  methadone 

L’oxydation  douce  du  propene  conduit  a  A  : 

0 

H3C-CH-CH2 

1  •  Donner  la  formule  du  compose  B  obtenu  par  reaction 
entre  le  2-chloropropan-l-ol  et  la  dimethylamine  (CH3)2NH. 

2  •  Montrer  que  ce  compose  B  peut  aussi  etre  forme  a  par- 
tir  de  A  sous  Faction  de  la  dimethylamine  par  un  mecanisme 
qu’on  proposera.  Quelle  propriete  de  Famine  est  mise  en  jeu 
dans  cette  reaction  ?  La  formation  de  B  par  cette  methode 
s’accompagne  de  la  formation  d’un  autre  isomere  C.  Quel 
sera  l’isomere  preponderant :  B  ou  C  ?  Justifier  la  reponse. 
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Exercices 


3  •  B  est  traite  par  le  chlorure  de  thionyle  SOCK  On  obtient 
le  compose  D  (C5H12CIN)  dont  on  donnera  la  structure. 

§  © 

4  •  La  reaction  entre  le  derive  (C^H^C-C^N  ,  Na  et  D , 
fournit  une  substance  E  (Q9H22N2).  Le  bromure  d’ethyl- 
magnesium  reagit  sur  la  fonction  nitrile  de  E.  Apres  hydro¬ 
lyse  en  milieu  tamponne  non  acide,  il  se  forme  F  qu’on 
chauffe  en  milieu  acide  aqueux.  On  neutralise  et  on  isole  un 
produit  G  (C21H27NO),  appele  methadone,  qui  est  utilise 
comme  anesthesique. 

Donner  les  formules  des  composes  E,  F  et  G. 

SOS  :  faction  de  SOCI2  permet  aussi  de  passer  de  ROH  a 
RC 1  (cf  chap.  14). 

Q  ""  Synthese  de  I'ethoheptazine 

On  se  propose  de  synthetiser  une  molecule  dont  les  proprie¬ 
ty  analgesiques  sont  utilisees  en  medecine. 

1  •  Remarques  concernant  la  preparation  du  produit  de 
depart : 

Le  toluene  (ou  methylbenzene)  irradie  par  des  rayonnements 
U.  V.,  sous  un  courant  de  chlore  gazeux,  conduit  a  chaud  a  un 
compose  A  : 


Le  compose  A  est  chauffe  au  bain-marie,  en  presence  d’une 
solution  aqueuse  de  cyanure  de  potassium,  pendant  4  heures. 
Apres  refroidissement  et  filtration  d’un  derive  mineral  X,  on 
peut  isoler  un  compose  B  (CgE^N). 

Ecrire  l’equation  de  la  reaction  chimique. 

Donner  les  formules  developpees  de  B  et  de  X  . 

Preciser  le  mecanisme  de  la  reaction  :  A - -  B  . 

2  •  a.  B  est  d'abord  chauffe  dans  le  toluene  pendant  3  heures 
a  40  °C  environ  en  presence  d’amidure  de  sodium,  NaNFK, 
pour  conduire  a  un  anion  B\  intermediaire  : 

_e 

C6H5-CH-CN 


auquel  on  ajoute  ensuite,  a  -  20  °C  pendant  1  heure,  le  derive 
C 1  deformule:  Br-CLL-CLL-NlCt^  ;  le  melange  reac- 
tionnel  est  ensuite  agite  durant  12  heures  a  temperature 
ambiante.  On  peut  alors  isoler  un  produit  D  (C12H46N2). 

Donner  le  nom  de  C 

Proposer  une  explication  justifiant  la  stabilite  particuliere  de 
1’ anion  intermediaire  B 1. 

Donner  la  formule  developpee  de  D  ;  preciser  le  mecanisme 
reactionnel  correspondant  au  passage  de  B\  ii  1)  :  justifier 
la  reponse. 

b.D  est  traite  a  nouveau  par  l’amidure  de  sodium  pour  don¬ 
ner  un  anion  D\  analogue  a  celui  decrit  pour  B\  ;  puis,  au 
melange  reactionnel,  est  ajoute  du  l-bromo-3-chloropropane. 
On  isole  alors  maintenant  un  produit  E  (C15H21N2CI). 
Donner  la  formule  developpee  de  I)\  . 

Ecrire  l’equation  de  la  reaction  chimique  correspondant  au 
passage  de  a  E  .  Quel  mecanisme  interprete  le  passage 
de  Di  a  E  ?  Justifier  la  regioselectivite  d’attaque  de  1)\  sur 
le  l-bromo-3-chloropropane. 

c)  E  est  chauffe  16  heures  a  100  °C  (dans  du  nitrobenzene) 
pour  conduire  a  un  compose  intermediaire  F  ionise 

©  © 

(C15H21N  2  ,  Cl  ),  puis  le  melange  reactionnel  est  chauffe 
a  225  °C  (dans  du  dodecanol)  pendant  2  heures,  ce  qui  libere 
du  chloromethane  et  permet  d’isoler  G  (C14H18N2). 
Donner  les  formules  developpees  de  F  et  de  G.  SOS 
Indiquer  avec  soin  les  mecanismes  reactionnels  interpretant 
les  passages  de  E  a  F  et  de  F  a  G. 

3  •  a.  G  est  chauffe  (3  heures  a  120  °C)  en  presence  d’une 
solution  d’ acide  sulfurique  concentre  pour  conduire  a  II. 
acide  carboxylique  (C14H19NO2)  par  hydrolyse  de  la  fonc¬ 
tion  nitrile.  Donner  la  formule  de  H  . 
b.  Le  melange  precedent  est  a  nouveau  chauffe  durant 
16  heures  environ  en  presence  d’un  exces  d’ethanol ;  cela 
conduit  a  isoler  l’ethoheptazine  J  cherchee. 

Donner  la  formule  developpee  de  J. 

A  quelle  reaction  correspond  le  passage  de  II  ii ./  ? 

SOS  :  Le  passage  de  E  a  F  correspond  a  une  cyclisation. 


MdiaHlga 

•  Connaitre  la  synthese  de 
Williamson  des  ethers-oxydes 
R-O-R'. 

•  Connaitre  les  reactions  de  passage 
d’un  alcool  i?-OH  a  un  derive 
halogene  R—X par  action  d’un 
hydracide  halogene  (avec  meca- 
nisme)  ou  d’un  derive  d’hydra- 
cide. 

•  Connaitre  les  modes  de  deshy- 
dratation  en  milieu  acide  des 
alcools,  intramoleculaire  en 
derive  ethylenique  (avec  meca- 
nismes)  ou  intermoleculaire  en 
ether-oxyde. 


•  Classe  d’un  atome  de  carbone 
tetragonal  {cf.  chap.  12,  $1.2.). 

•  Reactions  des  derives  halogenes, 
composes  a  liaison  carbone-halo- 
gene  ( cf  chap.  12). 

•  Definition  d’un  reactif  nucleo¬ 
phile  ou  electrophile,  d’un  acide 
et  d’une  base  (selon  Bronsted  et 
selon  Lewis)  ( cf.  chap.  7, 
§  2.2.1.). 

•  Mecanismes  Sn2,  S^fl,  E2  et  El 
{cf.  chap.  12). 

•  Stereochimie  {cf.  chap.  6). 


Composes 
a  liaison  simple 
carb  one- oxygene 


INTRODUCTION, 

Zes  alcools,  de formule  R-O-M,  les  phenols  Ar-OYi 
et  les  ethers-oxydes,  de  formule  R-O-R  (ou  R 
est  ungroupe  alkyle  ou,  plus generalement,  ungroupe 
hydrocarbone  etAr  un  groupe  aryle),  sont  les  compo¬ 
ses  les  plus  simples  possedant  dans  leur  structure  une 
liaison  simple  entre  un  atome  de  carbone  et  un  atome 
d’oxygene. 

Des  alcools  (ethanol principalement,  butanol,  ...) 
resultent  de  la  fermentation  de  jus  sucres 
(jus  de  raisin,  jus  de  betterave). 

Le  methanol  a  ete  obtenu  par  distillation  seche  du 
bois.  De  nombreux  alcools  sont  des  constituants  d’es- 
sences  vege tales. 

Le  groupe  hydroxyle  O  H  est  present  dans  la  structure 
des  sucres  (exemple  :  le  glucose  (cf.  doc.  1)). 

Les  alcools  sont  utilises  comme  solvants  ou  comme  reac- 
tifs  en  synthese.  Les  ethers-oxydes,  exceptes  les  epoxydes 
(cf.  doc.  7),  sont  tres  peu  reactifs  et  sont  le  plus  sou- 
vent  utilises  comme  solvants. 
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Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


menthol 

essence 

de  menthe 

linalol 

"TOO 

essence 

de  lavande 

geraniol 

OH 

essence 

de  rose 

citronellol 

OH 

essence 
de  rose,  de 
geranium 

retinol 

(vitamine  A, 
intervient 

dans  le 

mecanisme 
de  la  vision) 

OH 

glucose 

HOH2C  0 

ho^^Sh1 

UH  OH 

Doc.  1  Composes  oxygenes  naturels. 


B  Composes  a  liaison  simple 
carbone-oxygene 


Une  liaison  simple  entre  un  atome  de  carbone  et  un  atome  d’oxygene  se  ren¬ 
contre,  entre  autres,  dans  la  structure  d’un  alcool  ou  d’un  phenol  et  dans  celle 
d’un  ether-oxyde. 

1.1  •  Alcools  et  phenols 

Dans  un  alcool  ou  un  phenol,  l’atome  d’oxygene  est  lie  a  un  atome  d’hydro¬ 
gene  et  forme  le  groupe  hydroxyle  O-H. 

1.1.1.  Alcools 

■  Definition 

Dans  un  alcool,  le  groupe  hydroxyle  O-H  est  lie  a  un  atome  de  carbone 
tetragonal  lie  lui-meme  a  des  atomes  de  carbone  ou  d’hydrogene. 

La  structure  d’un  alcanol  (ou  alcool  aliphatique  sature,  de  formule  brute 
C„H2„+,OH  ou  C;iH2„+20)  derive  de  celle  d’un  alcane  par  remplacement  d’un 
atome  d’hydrogene  par  un  groupe  hydroxyle  O-H.  L’ethanol  H3C-CH2-OH 
est  un  exemple  d’alcool. 

La  nomenclature  des  alcools  est  rappelee  en  annexe  6.  Quelques  noms  d’al- 
cools  et  d’anions  alcoolate  sont  donnes  dans  le  document  2. 


alcool 

ion  alcoolate 

formule 

nom 

substitutif 

nom 

radicofonctionnel 

formule 

nom 

substitutif 

nom  deduit  du  nom 
radicofonctionnel 

de  l’alcool 

H3C-CH2-OH 

H3C-CHOH-CH3 

(CH3)3C-OH 

ethanol 

propan-2-ol 

2-methylpropan-2-ol 

alcool  ethylique 
alcool  /'.sopropylique 
alcool  te/t-butylique 

H3C-CH2O0 

(CH3)2CHO© 

(CH3)3CO© 

ion  ethanolate 

ion  propan-2-olate 
ion  2 -methylpropan-2-olate 

ion  ethylate 

ion  z'sopropylate 

ion  tert-butylate 

Doc.  2  Nom  de  quelques  alcools  et  anions  alcoolate.  La  nomenclature  radicofonctionnelle  est  peu  utilisee,  mais 
l'adjectif  «  ethylate  »  provenant  du  nom  «  alcool  ethylique  »  est  quelquefois  rencontre. 


■  Classe  d’un  alcool 

La  definition  donnee  pour  les  derives  halogenes  (cf.  chap.  12,  §  1.2.)  est  appli¬ 
cable  aux  alcools.  La  classe  d’un  alcool  est  rappelee  dans  le  document  3. 

Le  methanol  H3C-OH  est  classe  a  part  ou  regroupe  avec  les  alcools  primaires. 


Doc.  3  Classe  d’un  alcool.  ► 


un  atome  de  carbone 
tetragonal 
etablissant  4  liaisons 
covalentes  est  dit : 

notation  usuelle 

s’il  est  lie  a  : 

alcool 

primaire 

I 

1  seul  autre  atome 
de  carbone 

R- CH2-OH 
primaire 

secondaire 

II 

2  autres  atomes 
de  carbone 

tf,CH-OH 
ou  RR'CU-OU 
secondaire 

tertiaire 

III 

3  autres  atomes 
de  carbone 

r3  c-oh, 

ouRRR"C-OH 

tertiaire 

Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


fonction 

formule 

atome  de  carbone 
lie  au  groupe  OH 

alcool 

fl-OH 

tetragonal 

phenol 

Ar-OH 

trigonal 

Doc.  4  Alcools  et  phenols. 


1.1.2.  Phenols 

Dans  un  phenol,  le  groupe  hydroxyle  O-H  est  lie  a  un  atome  de  carbone  tri¬ 
gonal  appartenant  a  un  cycle  aromatique,  tel  que  le  cycle  benzenique.  Le  phe¬ 
nol,  C6H5-OH,  >  n°te  aussiP/t-OH  (Pli  est  le  groupe  phenyle),  est 

le  plus  simple  des  phenols  ;  son  nom  est  utilise  pour  designer  aussi  la  famille 
des  phenols.  Un  phenol  est  note  Ar-OH,  oil  Ar  (groupe  aryle)  represente  un 
groupe  hydrocarbone  dont  l’atome  de  carbone  terminal  est  trigonal  et  appar- 
tient  a  un  cycle  aromatique  (doc.  4). 


Remarque 


D’autres  composes  possedent  une  liaison  simple  carbone-oxygene,  tels  que  les  acides 
carboxyliques,  les  esters,  ...  Us  ne  sont  pas  traites  dans  ce  chapitre. 


Dans  le  groupe  carboxyle  -C  d’un  acide  carboxylique,  comnie  l’acide  ethanoique 

0H 

H3C-C  ,  l’atome  de  carbone  trigonal  porteur  du  groupe  hydroxyle  O-H  est 

^  OH 


egalement  lie,  par  une  double  liaison,  a  un  atome  d'oxygene.  Les  proprietes  du  groupe 
hydroxyle  sont  si  fortement  modifiees  par  la  proximite  du  groupe  carbonyle  C  =  0 
que  les  corps  presentant  ce  groupe  ne  sont  pas  consideres  comme  des  alcools. 


1.2  •  Les  ethers-oxydes 


A  partir  de  la  structure  de  l’eau 
H-O-H.  un  alcool  resulte  de  la  sub¬ 
stitution  d’un  atome  d’ hydrogene  par 
un  groupe  hydrocarbone,  un  ether- 
oxyde  de  la  substitution  des  deux 
atomes  d’hydrogene  par  des  groupes 
hydrocarbones. 


eau 


alcool 


R  R 


ether-oxyde 

j 


Dans  la  structure  d’un  ether-oxyde,  l’atome  d’oxygene  est  lie  a  deux  atomes 
de  carbone,  ces  atomes  n’etant  eux-memes  lies  qu’a  des  atomes  de  carbone  ou 
d’hydrogene.  Ces  composes  sont  parfois  appeles  simplement  ethers. 

1.2.1.  Ethers-oxydes  non  cydiques 

Les  atomes  de  carbone  lies  a  l’atome  d’oxygene  peuvent  etre  ceux  de  groupes 
alkyles  R  :  l’ether-oxyde  R-O-R'  est  un  alkoxyalcane. 

Exempt e  :  Le  methoxyethane  H3C-O-CH2-CH3  . 

Un  alkoxyalcane  est  isomere  de  constitution  des  alcanols  ayant  le  meme  nombre 
d’atomes  de  carbone  (meme  formule  brute  CpLLp-^O). 

L’ether-oxyde  est  aromatique  lorsque  l’un  des  groupes  carbones  lies  a  l’atome 
d’oxygene  est  un  groupe  aryle  Ar.  L’anisole  C6H5-O-CH3  est  un  exemple 
d’ether-oxyde  aromatique. 

Un  ether-oxyde  R-O-R'  est  dit  symetrique  si  R  est  identique  a  R' ;  il  est  dit 
mixte  ou  dissymetrique  dans  le  cas  contraire. 

Lorsqu’une  molecule  contient  plusieurs  fonctions  ether-oxyde,  elle  est  appe- 
lee  polyether. 

Exemples  de  polyethers  :  H3C-O-CH2-CH2-O-CH3  est  le  1,2-dime- 
thoxyethane,  H3C-0-CH2-CH2-0-CH2-CH2-0-CH3  ,  le  diglyme. 


1.2.2.  Ethers-oxydes  cydiques 


Dans  un  ether-oxyde  cyclique,  l’atome  d’oxygene  fait  partie  du  cycle. 


Exemples : 


oxacyclopentane 


oxacyclohexane 


Une  substance  dont  la  structure  est  constituee  d’un  cycle  comprenant  deux 
atomes  de  carbone  et  un  atome  d’oxygene  est  appelee  epoxyde. 
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Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


<  groupe  methylene  CPU 
Q  oxygene 

Doc.  5  Conformation  en  couronne 
de  Tether- 18-couronne-6. 


Exemple  : 


epoxyethane  ou  oxyde  d’ethylene 


Certains  ethers  cycliques  contenantplusieurs  fonctions  ether-oxyde  presentent 
un  tres  grand  pouvoir  de  solvatation  specifique  pour  des  cations.  Ceux  qui 
derivent  de  l’ethane-l,2-diol  et  qui  ont  pour  motif  -CH2-CH2-O-  sont 
appeles  ethers- couronne s  parce  que  leur  molecule  adopte,  a  l’etat  cristallin 
et  vraisemblablement  aussi  en  solution,  une  conformation  ressemblant  a 
une  couronne  (doc.  5).  Leur  preparation  a  ete  decrite  en  1967  par  J.C.  Pedersen 
(doc.  6). 

L’ether-18-couronne-6  est  un  exemple  de  ceux  que  J.C.  Pedersen  a  prepares. 
Les  nombres  18  et  6  indiquent  respectivement  le  nombre  total  d’atomes  du 
cycle  et  le  nombre  d'atomes  d’oxygene  presents  dans  le  cycle. 

La  nomenclature  des  ethers-oxydes  est  indiquee  au  document  7. 
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Formation  de  complexes 
avec  certains  cations  metalliques 

Un  ether-oxyde  simple R-0 -R  ne  forme  avec  un  cation 
metallique  qu’un  complexe  en  general  peu  stable,  cor- 
respondant  a  la  reaction  d’equation  : 

R-O-R  +  M+  =  R20®M  (cf.  chap.  17). 

Un  cation  metallique  peut  etre  fixe  tres  fortement  (com¬ 
plexe)  dans  Tespace  libre  en  forme  de  cavite  au  centre 
de  l’ether-couronne  grace  aux  interactions  des  doublets 
libres  portes paries  atomes  d’oxygene.  Le  complexe  n’est 
stable  que  si  la  dimension  du  cation  est  compatible  avec 
celle  de  cet  espace  libre.  C’est  le  cas  du  cation  potassium 
K©  de  rayon  133  pm  pour  la  cavite  de  Tether- 18-cou- 
ronne-6  (de  diametre  de  260  a  320  pm).  Un  cation  trop 
petit  est  moins  bien  tenu,  un  cation  trop  gros  ne  rentre 
pas.  Un  ether-couronne  peut  done  selectivement  fixer  un 
cation  d’un  melange  et  Ten  extraire. 


Proprietes  liees  a  la  formation  de  tels  complexes 

Le  permanganate  de  potassium  KMn04  ,  solide  ionique, 
n’est  pas  soluble  dans  un  solvant  non  polaire  comme  le 
toluene.  Une  solution  a  0,05  mol.L-1  de  permanganate 
de  potassium  dans  le  toluene  peut  etre  preparee  en  pre¬ 
sence  d’ether-18-couronne-6. 

Les  parties  hydrocarbonees  de  Tether-  18-couronne-6  per- 
mettent  le  melange  du  toluene  et  du  complexe  avec  l’ion 
K©  ,  entrainant  l’ion  permanganate.  Celui-ci,  tres  peu  sol¬ 
vate  dans  ce  solvant,  y  est  done  particulierement  oxydant. 


toluene  (incolore) 

/X  apres  addition 

X 

d'ether- 1 8-couronne-6 

X 

et  agitation 

*  / 

solution  aqueuse 
violette  de  permanganate 


solution  rose 
d’adduit  ether- 1 8- 
couronne-o-K 
et  d'ions  Mn04® 
dans  le  toluene 


de  potassium  ,  ■  ,  .. 

^  O  solution  aqueuse  violette 

K  +  Mn04  de  permanganate  de  potassium 


Des  polyethers  polycycliques,  appeles  cryptands  (du  grec 
kryptos,  cache),  ont  ete  prepares. 

Ils  montrent  une  selectivity  remarquable  vis-a-vis  de 
cations  metalliques  pour  former  des  complexes  appeles 
cryptates  : 


ether  -  18  couronne  -  6 


i 


Doc.  6  Proprietes  des  ethers-couronnes  et  applications. 
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Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


Ethers-oxydes  non  cycliques 


La  nomenclature  officielle  (recommandeeparl’U.I.C.P.A.) 
peut  etre  substitutive  (a  privilegier)  ou  radicofonctionnelle 
(encore  repandue  dans  le  cas  des  ethers-oxydes). 

En  nomenclature  substitutive,  le  groupe  R  principal  (sou- 
vent  celui  qui  a  la  chaine  carbonee  la  plus  longue  ;  l’un  des 
groupes  d’un  ether-oxyde  symetrique)  est  nomme  comme 
un  hydrocarbure  substitue  par  le  groupe  R'O-  dontlenom 
est  indique  en  prefixe.  Le  nom  du  groupe  R'O-  est  forme 
en  ajoutant  «  oxy  »  au  nom  du  prefixe  substitutif  designant 
le  groupe  R'.  Si  7?'H  est  un  alcane,  le  groupe  R '0  est  ainsi 
appele  alkyloxy.  Certains  noms  de  groupes  R'O  sont  contrac¬ 
ts  en  alkoxy  :  methoxy,  ethoxy,  propoxy,  butoxy,  phe- 
noxy  ;  mais  pas  hexyloxy. 

En  nomenclature  radicofonctionnelle,  un  ether-oxyde 
est  nomme  comme  oxyde  des  deux  groupes  R  et  R'  nom- 
mes  dans  l’ordre  alphabetique  ou  oxyde  de  dialkyle  si  les 
deux  groupes  alkyles  sont  identiques.  Des  exempts  sont 
donnes  dans  le  tableau  ci-contre. 


structure 
de  l’ether-oxyde 

nom 

substitutif 

nom  radico- 
fonctionnel 

nom 

trivial 

H3C-O-CH2-CH3 

methoxy- 

ethane 

oxyde 
d’ethyle  et 
de  methyle 

(CH3CH2)20 

ethoxy- 

ethane 

oxyde  de 
diethyle 

ether 

(«  ordinaire  ») 

H3C-0-CH(CH3)2 

2-methoxy- 

propane 

oxyde  d’iso- 
propyle  et 
de  methyle 

0-\ 

methoxy- 

benzene 

oxyde  de 
methyle  et 
de  phenyle 

anisole 

Ethers-oxydes  cycliques 


Plusieurs  modes  de  nomenclature  sont  employes. 

La  nomenclature  par  remplacement  consiste,  a  partir  du 
nom  du  cyclane,  a  indiquer  par  le  prefixe  oxa  les  atomes 
d’oxygene  re  nip  lac  ant  les  atomes  de  carbone.  Une  nomen¬ 
clature  systematique  utilise  le  prefixe  ox(a)  pour  indi¬ 
quer  la  presence  d’un  atome  d’oxygene  et  une  terminaison 
indiquant  la  grandeur  du  cycle. 

Une  nomenclature  additive  part  du  nom  trivial  de  l’he- 
terocycle  insature  et  indique  par  le  prefixe  hydro  les  atomes 
d’hydrogene  ajoutes. 


Une  autre  nomenclature  pour  les  cycles  a  deux  atomes  de 
carbone  et  un  d’oxygene  consiste  a  considerer  la  sub¬ 
stance  comme  un  epoxyde.  Oxyde  d’ethylene,  de  pro- 
pene,  de  styrene  sont  des  noms  radicofonctionnels  qui 
ont  ete  utilises. 


nombre  d’atomes 
du  cycle  sature 
comportant  l’oxygene 

3 

4 

5 

6 

terminaison 

irane 

etane 

olane 

ane 

structure  topologique 
de  l’ether-oxyde  cyclique 

nom 

par  remplacement 

nom 

systematique 

nom  trivial  (ou  additif) 
et  symbole 

A 

oxacyclopropane 

oxirane 

oxyde  d’ethylene 

< 

/> 

oxacyclopentane 

oxolane 

tetrahydrofurane  (THF) 

0 

oxacyclohexane 

oxane 

tetrahydropyrane  (THP) 

f/°\ 

^0^ 

1 ,4-dioxacyclohexane 

1,4-dioxane 

Doc.  7  Nomenclature  des  ethers-oxydes. 
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Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


R  R 

^O-H . \t/ 

"  I 

H 

Doc.  9  Liaisons  hydrogene  entre 
molecules  d’alcool  (cf.  chap.  11). 

II  s’agit  d’une  interaction  entre 
l’atome  d’hydrogene  lie  a  l’atome 
d’oxy gene  d’une  molecule  et  l’un  des 
doublets  libres  portes  par  l’atome 
d'oxygene  d'une  autre  molecule.  La 
difference  d’electronegativite  entre 
l’atome  d’oxygene  et  celui  d’hydro¬ 
gene  rend  la  liaison  O-H  polaire 
0^0— H^©. 


1.3  •  Caracteristiques  physiques 

des  alcools  et  des  ethers-oxydes 

1.3.1.  Etat  physique 

Dans  les  conditions  ordinaires  (doc.  8),  les  ethers-oxydes  sont,  pour  la  plupart,  des 
liquides  assez  volatils ;  les  alcools  sont  liquides  jusqu’aux  alcools  en  Cp)  ,  sauf  le  2- 
methylpropan-2-ol,  (aucun  alcool  n’est  gazeux)  solides  au-dela.  A  masse  molaire  et  a 
chaine  carbonee  semblables,  les  temperatures  d ’ebullition  des  ethers-oxydes  sont  voi- 
sines  de  celles  des  alcanes,  mais  tres  inferieures  a  celles  des  alcools.  Des  interactions 
attractives  par  liaisons  hydrogene  entre  molecules  d’alcool,  qui  ne  peuvent  pas  exister 
entre  molecules  d’ethers-oxydes,  expliquent  qu’il  faille  des  temperatures  plus  elevees 
pour  vaporiser  un  alcool  que  pour  vaporiser  un  ether-oxyde  (doc.  9  et  cf.  chap.  11). 

Remarque 

I  Les  comparaisons  doivent  etre  faites  a  masse  molaire  voisine  et  pour  des  structures 
analogues. 


alcool  ou  phenol 

ether-oxyde 

7>us 

^eb 

solu- 

Tfus 

^eb 

solu- 

formule 

nom 

(°C) 

(°c, 

bilite 

formule 

nom 

(°C) 

(°c, 

bilite 

1  atm) 

(g/100  mL 

1  atm) 

(g/100 

H20) 

mL  H20) 

h3c-oh 

methanol 

-94 

65 

oo 

h3cch2oh 

ethanol 

-  117 

78 

oo 

h3c-o-ch3 

methoxy- 

methane 

-  138 

-24 

tres 

soluble 

h3cch2ch2oh 

propan- l-ol 

-  127 

97 

oo 

h3c-o-ch2ch3 

methoxy- 

ethane 

7,6 

soluble 

h3cchohch3 

propan-2-ol 

-90 

82 

oo 

H3C(CH2)2CH2OH 

butan-l-ol 

-90 

117 

9 

h3cchohch2ch3 

butan-2-ol 

-  115 

100 

12,5 

(H3CCH2)20 

ethoxyethane 

-  116 

34,6 

7,5 

(H3C)2CHCH2OH 

2-methyl- 
propan- l-ol 

-  108 

105 

10 

(H3C)2COHCH3 

2-methyl- 

propan-2-ol 

26 

83 

OO 

H3C(CH2)4CH2OH 

hexan-l-ol 

-52 

157 

0,6 

(H3CCH2CH2)20 

1-propoxy- 

propane 

-  122 

90 

un  peu 

soluble 

H3C(CH2)10CH2OH 

dodecan-l-ol 

26 

259 

non 

Ooh 

cyclohexanol 

25 

161 

3,6 

0 

/  \ 

oxirane 

-  111,7 

10,7 

oo 

O-0H 

cyclopentanol 

139 

un  peu 

soluble 

c° 

tetrahydro- 

furane 

-  108,5 

65 

oo 

Ph -OH 

phenol 

42 

181 

9,3 

cQ) 

1,4-dioxane 

11,8 

101,4 

oo 

Doc.  8  Donnees  physiques  relatives  aux  alcools,  au  phenol  et  aux  ethers-oxydes. 
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(*)  Hydrophobe  :  qui  n’aime  pas  l’eau. 

(**)  Hydrophile  :  qui  a  une  affinite  pour 
l’eau. 

V _ / 


1.3.2.  Miscibilite  ;  usage  comme  solvants 

■  Les  alcools  ont  une  grande  solubilite  dans  l’eau  (doc.  8)  jusqu’a  quatre  atomes 
de  carbone,  tres  faible  au-dela  de  douze  atomes  de  carbone.  La  solubilite  decroit 
quand  l’influence  de  la  chaine  carbonee  hydrophobe ^  de  l’alcool  masque  celle 
du  groupe  hydroxyle  hydrophile * . \  permettant  une  interaction  avec  les  mole¬ 

cules  d’eau  par  liaison  hydrogene  (doc.  10). 


Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


a) 

R— On 


H 


'O  —  H 

I 

H 


(O' 


R 

/ 


H 


b) 


A 


H 

\ 


o> 


/0  —  H 

I 

H 


/ 

H 

Doc.  10  Interactions  par  liaison 
hydrogene  : 

a)  entre  molecules  d’alcool  et  mole¬ 
cules  d’eau ; 

b)  entre  molecules  d’ether-oxyde  et 
molecules  d’eau. 


■  Les  proprietes  de  solubilite  des  ethers-oxydes  dans  1’eau  sont  semblables  a 
celles  des  alcools  {doc.  10)  du  fait  d’interactions  par  liaisons  hydrogene  entre 
molecules  d’eau  et  molecules  d’ether-oxyde,  alors  que  les  alcanes  ne  sont  pas 
miscibles  a  l’eau.  Les  alcools  et  les  ethers-oxydes  sont  aussi  miscibles  a  de 
nombreux  solvants  organiques.  Des  alcools  peu  solubles  dans  l’eau  peuvent 
etre  extraits  a  l’ether  (ethoxyethane). 

Les  alcools  et  les  ethers-oxydes  constituent,  du  fait  de  leur  miscibilite  avec 
beaucoup  de  produits  organiques,  des  solvants  souvent  employes. 

1.3.3.  Caracteristiques  spectroscopiques  des  alcools  et  de  leurs 
derives  en  infrarouge 

La  spectroscopie  d’absorption  en  infrarouge  est  presentee  a  l’annexe  9. 

Les  alcools  presentent  une  bande  d’absorption  caracteristique  qui  cor¬ 
respond  a  l’absorption  due  a  la  vibration  de  valence  de  la  liaison  O-H  des 
groupes  hydroxyle,  de  3  000  a  3  670  cm-1 ;  cette  absorption  est  fortement 
influencee  par  la  formation  de  liaisons  hydrogene. 


•  En  phase  gazeuse  ou  en  solution  tres  diluee  dans  des  solvants  non  polaires, 
ou  il  n’existe  pratiquement  pas  de  liaisons  hydrogene,  la  bande  d’absorption 
est  forte,  fine,  de  3  580  a  3  670  cm-1,  correspondant  a  la  liaison  O-H  «  libre  ». 

•  En  solution  moins  diluee  ou  dans  des  solvants  polaires,  il  apparait  une  bande 
forte  et  large,  vers  3  350  cm-1,  de  3  200  a  3  400  cm-1.  Le  deplacement  vers 
les  nombres  d’onde  plus  faibles  s’explique  par  l’affaiblissement  de  la  liaison 
de  la  liaison  O-H  du  fait  des  liaisons  hydrogene.  Cette  absorption  est  attribute 
a  la  liaison  O-H  dite  «  associee  ». 


Le  nombre  d’onde  de  la  bande  «  associee  »  permet  en  outre  de  mesurer  la  force 
de  la  liaison  hydrogene. 

Ces  observations  sont  soulignees  par  les  spectres  I.R.  de  l’ethanol  (CH3CH2OH) 
en  phase  gazeuse  {doc.  11  a)  et  en  solution  a  10  %  dans  le  tetrachlorure  de  car- 
bone  CCI4  {doc.  11  b). 

La  bande  fine  de  la  liaison  O-H  «  libre  »  a  3  670  cnT1  dans  le  spectre  de  l’etha¬ 
nol  en  phase  gazeuse  devient  a  peine  visible  vers  3  640  cm"1  dans  celui  de 
l’ethanol  en  solution  ;  dans  ce  deuxieme  cas,  on  observe  un  bande  «  associee  » 
large  et  intense  vers  3  350  cm"1. 


nombre  d'onde  (cm  *)  nombre  d'onde  (cm  *) 

Doc.  11  a)  Spectre  I.R.  de  l’ethanol  (CH3CH2OH)  en  phase  vapeur. 
b)  Spectre  I.R.  de  l’ethanol  en  solution  a  10  %  dans  CCI4. 
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■  La  liaison  simple  C-O,  presente  dans  les  esters,  les  epoxydes,  les  ethers- 
oxydes  et  les  alcools,  donne  une  bande  fine  entre  1  000  cm-1  et  1  300  cm-1, 
difficilement  identifiable  avec  certitude,  et  done  non  caracteristique. 

■  Les  alcools  conduisent  a  des  derives  ethyleniques  par  reaction  de  deshydra- 
tation  (c/.  §  5)  ;  la  spectroscopie  I.R.  permet  de  suivre  cette  transformation. 

•  L’ absorption  I.R.  correspondant  a  l’elongation  de  la  liaison  C=C  (vibration 
de  valence)  se  situe  entre  1  620  et  1  680  cm-1.  Elle  est  en  general  peu  intense 
et  assez  peu  observable. 

•  Lorsque  des  atomes  d’hydrogene  sont  lies  aux  atomes  de  carbone  de  la  double 
liaison,  l’absorption  due  a  la  vibration  d’elongation  de  la  liaison  C-H  corres- 
pondante  est  intense  vers  3  010  a  3  095  cm-1. 

Des  absorptions  pour  des  deformations  angulaires  de  ces  memes  liaisons  sont 
observees  entre  375  et  995  cm-1  (doc.  12). 


a  (cm-  D  3  000 

< - : - 

3  095-3  075  «  «  3  095-3  075 

A  ► 


R  H  R  H 


vibration  d'elongation 
de  la  liaison  —  C — H 


2  000  1  000 


1  650-1  620 

A 


vibration 
d'elongation 
de  la  liaison 

c=c 


—  995-675 

► 


vibration 
de  deformation 
angulaire 
de  la  liaison 
=  C— H 


Doc.  12  Absorption  I.R.  des  derives  ethyleniques. 
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(*)  L’indice  d'inflammabilite  d’un 
liquide  se  mesure  par  la  temperature 
d' eclair  (souvent  appelee  point 
d’  eclair),  temperature  la  plus  basse  a 
laquelle  ce  liquide  emet  suffisamment 
de  vapeurs  pour  former  avec  l’air  un 
melange  inflammable  au  contact  d’une 

flamme  ou  d’une  etincelle. 

V _ / 


1.3.4.  Toxicite.  Danger 

■  Les  alcools  sont  toxiques.  L’ingestion  de  methanol  peut  provoquer  la  cecite 
et  la  mort.  L’alcool  a  bruler  est  de  l’ethanol  denature  par  addition  de  metha¬ 
nol  et  d’acetone.  Le  melange  ainsi  forme  ne  permet  pas  de  separer  l’ethanol 
par  distillation.  Les  effets  nefastes  de  l’ethanol  sur  1’organisme  sont  bien  connus. 

■  L’ethoxyethane  EtiO  est  peu  toxique,  ses  proprietes  anesthesiques  ont  ete 
utilisees  en  medecine  ;  il  peut  entrainer  des  troubles  du  systeme  nerveux  cen¬ 
tral.  Le  tetrahydrofurane  (THF)  est  un  narcotique  puissant  et  un  irritant  des 
muqueuses.  Le  1,4-dioxane  est  un  irritant  des  muqueuses  du  nez,  des  yeux 
et  de  la  muqueuse  pulmonaire  ;  il  peut  atteindre  le  foie,  le  systeme  digestif  et 
les  reins. 

■  Les  alcools  et,  surtout,  les  ethers-oxydes  sont  inflammables^.  Les  risques 
sont  lies  a  leur  volatility  (doc.  8  et  13). 


Doc.  13  Temperatures  d’eclair  de 
quelques  liquides. 


Tib  (°C)  sous  1  atm 

Eclair  (°C) 

methanol 

65 

10 

ethanol 

78 

12 

cyclohexane 

80,7 

-20 

ethoxyethane 

34,6 

-45 

tetrahydrofurane 

65 

-24 

Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


molecule 

nom 

P(D) 

h3c-oh 

methanol 

1,71 

h3c-ch2-oh 

ethanol 

1,68 

<^^OH 

phenol 

1,44 

(H3C-CH2)20 

ethoxy- 

ethane 

1,14 

quelques  molecules. 


II,  C- 


,0<e 


<5® 


H5'® 


— ^ 

p  resultant 


Moments  dipolaires  : 

•  de  liaison  O-C 

•  de  liaison  0~H 

•  du  aux  doublets  libres  localises  sur 
l'atome  d'oxygene. 


H,C- 


rO 


k 


V 


/  ch3 

moment  dipolaire  resultant 

Le  moment  dipolaire  resultant  est  la 
somme  vectorielle  des  moments  dipolai¬ 
res  de  liaison  et  du  moment  dipolaire  du 
aux  doublets  libres. 

Electronegativite  de  Pauling  /p  '■ 


c 

O 

H 

Xp 

2,5 

3,4 

2,2 

Doc.  15  Contributions  aux  moments 
dipolaires  des  molecules. 


^(*)  ou  ion  alkoxyde. 


Doc.  16  Domaines  de  predominance 
en  fonction  du  pH  pour  un  alcool  et 
un  phenol. 


Relation  structure-reactivite ; 
reactivite  acido-basique  et  nucleophile 

1.2  •  Structure 

■  Liaisons 

Le  schema  de  Lewis  d’une  molecule  d’alcool  R-OH  met  en  evidence  une  liai¬ 
son  covalente  simple  C-O,  une  liaison  covalente  simple  O-H  et  deux  dou¬ 
blets  libres  sur  l’atome  d’oxygene.  pj 


R— 0\ 


A-'"H 


N  h3c-c :  108. 

H  \O^H 

Le  schema  de  Lewis  d'une  molecule  d’ether-oxyde  R-O-R  met  en  evidence 
deux  liaisons  covalentes  simples  C-0  et  deux  doublets  libres  sur  l’atome  d’oxy¬ 
gene  : 

6  141,0  pm 

R  —  0\  II3C— 

A  117,7“  CH3 

La  methode  V.S.E.P.R.  de  repulsion  maximale  des  quatre  doublets  (deux  de 
valence  et  deux  libres)  autour  de  l’atome  d’oxygene  explique  la  disposition 
tetragonale  de  ces  quatre  doublets,  ce  qui  correspond  a  une  structure  coudee 
des  liaisons  autour  de  l’atome  d’oxygene. 

Les  energies  de  liaison  C-0  et  O-H  sont  elevees,  en  accord  avec  des  liai¬ 
sons  covalentes  simples  ( cf. .  chap.  12,  doc.  5). 

■  Polarite 

Une  molecule  d’alcool  ou  d’ether-oxyde  est  polaire  (doc.  14). 

Conformement  aux  electronegativites,  les  moments  dipolaires  de  liaison  C-0 
et  O-H ,  la  localisation  des  doublets  libres  et  la  geometrie  des  molecules  concer- 
nees  expliquent  leur  polarite  (doc.  15). 

2.2  •  Reactivite 

2.2.1.  Reactivite  de  la  liaison  O-H  :  acidite 

La  polarisation  de  la  liaison  0^©-H^©  predispose  a  une  rupture  ionique, 
mettant  en  evidence  le  caractere  acide  des  alcools  et  des  phenols  : 

R- O-H  ROQ  _+  H© 


alcool :  acide 


ion  alcoolatev  ’  : 

base  conjuguee 


Dans  l’eau,  cet  equilibre  est  caracterise  par  un  pK a  ~  16a  18  pour  un  alcool  : 
un  alcool  est  un  acide  indifferent  dans  l’eau  ;  l’ion  alcoolate,  sa  base  conju¬ 
guee,  est  une  base  forte,  done  nivelee  par  l’eau  (cf.  chap.  16). 

Pour  le  phenol,  pA^A  =  10  (et  pour  d’autres  phenols  en  l’absence  d’autres  groupes 
substituants).  Le  phenol  predomine  done  pour  pH  <  10  et  sa  base  conju¬ 
guee,  l’ion  phenolate  (ou  phenate),  predomine  done  pour  pH  >  10  (doc.  16). 


© 

ROH, 


ROH 


/«) 


-2 


ArOH? 


A/  OH  I 


14 


A/Ofc 


16  pH 


-7 


10 


14 


pH 


411 
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2.2.2.  Reactivite  due  aux  doublets  libres  sur  I'atome  d'oxygene 

■  Basicite  de  Brpnsted 

L’equilibre  de  capture  d’un  proton  par  un  doublet  libre  de  1’atome  d’oxygene 
met  en  evidence  les  proprietes  de  base  de  Brpnsted  des  molecules  : 

_  © 

/?-0-H  +  H©  «  -  fl-OH2  (l’ion  P-OH2  est  l’ion  alkyloxonium) 

© 

P/t-OH  +  H©  -  -  Ph- OH 2  (Pli  est  la  notation  du  groupe  phenyle  CgH^-) 

© 

R-O-R  +  H©  R2 OH 

base  acide 


(*)  bases 

RO~ 

110 

ArO 


H20 

ROH 

ROR 

A/OH 


p^A  acides 

16  POH 
14  H20 

10  A/OH 


0  H+(aq) 

-  2  POH2© 
-3,5  RiOU® 

-  7  A/-OH2® 


Dans  l’eau,  pKj±  (R-OH®  /  P-OH)  ~-2  :  un  alcool  est  une  base  indifferente, 
l’acide  conjugue.  l’ion  alkyloxonium  P-OH2®  est  un  acide  fort,  qui  ne  sera 
present  qu’en  tres  petite  quantite,  sauf  en  presence  d’une  concentration  impor- 
tante  en  acide  fort  (H2SO4,  par  exemple). 

Dans  l’eau,  de  meme^  :  pKp^  (7?2OH©  / R-O-R)  ~  -  3,5 
pA"A  (A/'-OHt®  /Ar-OH)=  -7 

La  protonation  de  ces  molecules  constitue  un  preequilibre  peu  favorable  a 
l’acide  conjugue  ;  ce  preequilibre  est  souvent  le  prelude  a  une  evolution  ulte- 
rieure.  II  y  a  ainsi  catalyse  acide  par  l’ion  H©. 


■  Basicite  de  Lewis 


L’equilibre  de  don  d’un  doublet  libre  de  I’atome  d’oxygene  a  un  acide  de  Lewis 
met  en  evidence  la  propriete  de  base  de  Lewis  de  ces  composes.  L’acide  de 
Lewis  peut  etre  un  cation  metallique,  formant  avec  un  ether-oxyde  un  com- 
plexe  (particulierement  stable  avec  les  ethers-couronnes  (cf.  doc.  6)),  ou  le 
chlorure  de  zinc  avec  un  alcool  : 


R— Oi 


DZn  Cl2 


H 


©  0 

R — O — Zn  Cl2 

I 

H 


Cette  reaction  constitue  l’une  des  etapes  d’un  processus  dans  lequel  il  y  a  cata¬ 
lyse  par  l’acide  de  Lewis. 


■  Nucleophilie 

L’ aptitude  a  ceder  ce  doublet,  appreciee  par  sa  vitesse,  met  en  evidence  les  pro¬ 
prietes  nucleophiles  des  alcools  et  ethers-oxydes.  Un  phenol  est  moins  basique 
qu’un  alcool,  et  il  est  aussi  moins  nucleophile.  Pour  un  ether-oxyde,  le  don  du 
doublet  n’est  generalement  pas  suivi  devolution,  du  fait  des  liaisons  C-0, 
fortes,  qui  ne  sont  pas  rompues.  Il  n’y  a  done  pas  de  reaction. 


2.2.3.  Liaison  C-0 

■  La  polarisation  de  la  liaison  C^©-0^©  predispose  a  une  rupture  ionique  : 

/?-0-H - -  R®  +  ©OH  ,  mais  cette  rupture  reste  tres  difficile,  ©OH  etant 

un  mauvais  nucleofuge  (son  depart  est  difficile). 

Il  en  est  de  meme  pour  un  ether-oxyde  : 

R-O-R' - -  R®  +  ©O R' ,  Lion  alcoolate  R'O®  etant  encore  plus  mauvais 

nucleofuge  que  l’ion  hydroxyde. 


■  Cette  rupture  est  plus  facile  apres  protonation  de  I’atome  d’hydrogene  (ou 

attaque  par  un  acide  de  Lewis)  :  R-OH2  - -  R®  +  H2O  ,  H20  etant,  en 

effet,  un  bien  meilleur  nucleofuge  que  HO©. 
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L’ intermediate  B-OH2+,  acide  conjugue  de  l’alcool,  a  alors  les  memes  pos- 
sibilites  devolution  que  les  derives  halogenes/i’-X  Les  memes  types  de  reac¬ 
tion  ont  lieu  plus  generalement  apres  attaque  par  des  acides  de  Lewis  (le  chlorure 
de  thionyle  SOCI2,  par  exemple). 

En  considerant  l’acide  conjugue  de  l’alcool  comme  le  substrat,  les  reactions 
seront : 

•  des  substitutions  : 

-  avec  l’ion  halogenure  X©  issu  d’un  hydracide  H-X  : 

+  B-OH2  — -  X-R  +  H2O  :  formation  de  derive  halogene 

-  avec  une  autre  molecule  d’alcool : 

B-O-H  +  B-OH2  — -  R-O-R  +  H3O©  :  formation  d’un  ether-oxyde 


•  des  eliminations  : 

©  a 

R2C-CR2-OH2  — -  R2C  =  CR2  +  H30© :  formation  d’un  derive  ethylenique 
H 


/  \ 
(*)  Pour  un  etheroxyde  aromatique 

Ar-O-R,  la  seule  rupture  possible  par 
action  de  HI  est  celle  qui  conduit  a 
Ar- OH  et  R\  : 

Ar-O-R  +  HI  /t/OIl  +  Rl 

- - - - - 


■  Un  ether-oxyde  peut  subir  une  rupture  de  liaison  C-0  en  presence  d’iodure 
d’hydrogene^  : 


R-O-R'  +  Hl 


-© 


Rl  +  I? 'OH 

R'l  +  flOH 


2.2.4.  Oxydation  menagee  des  alcools 

Comme  cela  a  ete  vu  en  classe  de  Premiere,  un  alcool  primaire  peut  etre  oxyde 
en  aldehyde,  puis  en  acide  carboxylique  ;  un  alcool  secondaire  peut  etre  oxyde 
en  cetone  ;  dans  les  memes  conditions,  un  alcool  tertiaire  n’est  pas  oxyde. 


2.2.5.  Reactivite  des  alcools  et  des  ions  alcoolate 

Elle  peut  etre  resumee  sur  le  schema  suivant  pour  les  reactions  au  programme 
de  premiere  annee  : 


I  Reactivite  de  l’alcool 


I  Caractere  acide  des  alcools 


attaque  de  bases 
tres  fortes 


Q 

>R- Ol  +  BH 


I  Caractere  basique  et  nucleophile  des  alcools 


H© 

u 

© 

B-OH2 

acide  conjugue  de  l’alcool 


£©  Sq 
R'-X 

I 

sur  R’-X 


I 
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Alexandre  W.  Williamson  (1824-1904), 
ne  aLondres,  professeur  al’University 
College  of  London  de  1849  a  1887. 


■  Reactions  de  l’ion  alkyloxonium,  acide  conjugue  de  l’alcool 
I  Attaque  nucleophile  sur  l’ion  alkyloxonium 


_© 


© 


'X<^,X\OH2 

_©  © 

r~°K^rxOh2 

H 


Sn  ,  formation  de  derive  halogene 
Sn  ,  formation  d ’ether-oxyde 


■  Attaque  basique  sur  un  atome  d’hydrogene  porte  par  un  atome  de  carbone 
en  P  de  l’atome  d’oxygene 


■  Obtention  de  l’ion  alcoolate  i?0© 

•  L’ion  alcoolate  peut  etre  obtenu  par 
reduction  de  l'alcool  correspondant  par 
le  sodium  metal,  avec  formation  de  dihy¬ 
drogene  : 

R- OH  +  Na 

— -  BO©  +  Na©  +  1/2  H2 

reaction  interpretee  par  les  deux  demi- 
equations  redox  : 

//-OH  +  e© - -  BO©  +  1/2  H2 

et :  Na - -  Na©  +  e© 

Cette  reaction  est  analogue  (quoique 
nettement  rnoins  violente)  a  celle  de 
reduction  de  l’eau  par  le  sodium  : 

H-OH  +  Na 

— -  HO©  +  Na©  +  1/2  H2 


BOH 

Na+ 


A£° 


J;H2  +  BO“ 
Na 


•  Une  base  plus  forte  que  Lion  alcoo¬ 
late  peut  arracher  un  proton  a  l’alcool 
B-O-H,  en  solvant  non  aqueux.  Par 
exemple,  l’ion  amidure,  NH;p: 

H3C-CH2-O-H  +  NH20 

- -  H3C-CH2-0©  +  NH3 


|P^A 


nh2© 


ROe 


NH3 

BOH 


■  Obtention  du  derive  halogene 

Le  derive  halogene  peut  etre  obtenu  par 
l'une  des  reactions  du  paragraphe  4, 
ou  par  action  d’un  dihalogene  sur  un 
hydrocarbure. 


Doc.  17  Obtention  d’un  derive  halo¬ 
gene  et  d’un  ion  alcoolate. 


p  a 


© 


B2CtCB2t-0— H 


B,C  =  CB2  +  H20  +  HB 


H  ,, 

^:B0 


H 


E  :  elimination, 
formation  d'un 
derive  ethylenique 
(alcene  a  partir 
d'un  alcanol) 


■  Reactivite  de  Lion  alcoolate,  base  conjuguee  de  l’alcool 

qP  base  (forte  dans  l'eau) 

—  et  nucleophile 

_©  5©  SQ  © 

En  particulier  :  R—0\^+'R'—X  — ►  R  —  O  —  R'  +  X 

ether -oxyde 
synthese  de  Williamson 


P  Synthese  de  Williamson 
d'un  ether-oxyde. 

Creation  de  liaison  C-0 

3.1  •  Equation  et  conditions  operatoires 

3.1.1.  Principe 

La  reaction  est  un  exemple  de  celles  qui  ont  ete  etudiees  au  chapitre  12  prece¬ 
dent.  Elle  fait  intervenir  un  compose  halogene  susceptible  de  subir 

une  reaction  de  substitution  nucleophile,  et,  en  qualite  de  nucleophile,  un  ion 
alcoolate  B-O©  (doc.  17),  ou  (mais  c’est  plus  difficile)  un  alcool. 

Le  schema  general  d’une  synthese  de  Williamson  d’un  ether-oxyde  est : 

R-Or-l~'R'S®-[l]8e  - ..  R-Q-R’  +  lAl© 

ion  alcoolate  derive  halogene  ether-oxyde  ion  halogenure 


3.1.2.  Exemple  et  conditions  generales 

■  L’ action  d’un  alcoolate  de  sodium  ou  de  potassium  sur  un  derive  halogene 
forme  un  ether-oxyde. 

Exemple  : 

H3C-CH2-CH2-CH2-0©Na©  +  I-CH2-CH3 

butanolate  de  sodium  iodoethane 

Et- OH 

- ►  H3C-CH2-CH2-CH2-0-CH2-CH3  +  Na©  +  I© 

1-ethoxybutane  (rendement  ~  70  %) 
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■  L’alcool  correspondant  a  l’ion  alcoolate  sert  en  general  de  solvant,  mais 
d’autres  solvants  polaires  comme  le  dimethylsulfoxyde  (CH3)2S  =  0  (note 
DMSO)  rendent  la  reaction  plus  rapide.  L’eau  ne  peut  servir  de  solvant,  car 
l’ion  alcoolate  est  une  base  plus  forte  que  l’ion  hydroxyde  H-O©  ;  il  reagirait 
sur  l’eau  par  une  reaction  acide-base  : 

©  © 

R-0\+  H-O-H - ►  R-O-H  +  IO-H 

La  reaction  est  pratiquement  limitee  aux  derives  halogenes  primaires  et  non 
encombres.  Avec  des  derives  halogenes  secondaires  ou  tertiaires,  la  reaction 
concurrente  d’elimination  sous  Taction  de  l’ion  alcoolate,  base  forte,  devient 
importante.  Le  fait  que  Lion  alcoolate  derive  d’un  alcool  secondaire  ou  ter- 
tiaire  importe  beaucoup  moins. 

3.2  •  Mecanisme 

■  Avec  un  derive  halogene  primaire,  le  mecanisme  est  une  substitution 
nucleophile  bimoleculaire  Sjy2  en  une  seule  etape  synchrone  ( cf. .  chap.  12, 
§3.2.2.). 

La  stereochimie  liee  a  ce  mecanisme  (inversion  de  configuration  relative)  est 
observee  dans  la  preparation  d’ethers-oxydes  cycliques. 

Exemple  : 

0 _  etape  elementaire  ^ 

h3c-oi +  iPch2-ch3 - *  h3c-o-ch2-ch3  +ilr 

■  Etant  donne  que  Lion  alcoolate  est  une  base  forte,  il  reagit  surun  derive  halo- 
gene  secondaire  ou  tertiaire  preferentiellement  par  une  elimination  E2  plutot 
que  par  une  substitution  Sn2  . 


Pour  s’entrainer  :  ex.  1  et  2  ) 


3.3  •  Conditions  particulieres 


(•) 


AP^a 


HO 

A/0~ 


h2o 

ArOH 


Reaction  favorable 


j 


3.3.1.  Obtention  d'un  ether-oxyde  aromatique 

Le  phenol  etant  (comme  les  autres  phenols)  un  acide  faible  dans  Feau,  Faction 
d’une  base  forte  en  solution  aqueuse,  a  pH  >  10,  suffit  a  former  l’ion  pheno- 
latef*-* : 

+  HO©  — *  ^0©  +  H20 

phenol  ion  phenolate  (ou  phenate) 

note:  Ph- OH  +  HO© - -/7j-0©  +  H20 


L’ action  de  l’ion  phenolate  sur  un  derive  halogene  donne  l’ether-oxyde.  Par 
exemple,  avec  Fiodomethane  : 


P/j-O©  +  H3C-I - -  P/t-0-CH3  +  I© 

La  reaction  ne  peut  etre  realisee  en  faisant  reagir  un  ion  alcoolate  sur  un  halo- 
genobenzene  Ph-X.  La  forte  densite  electronique  du  noyau  benzenique  ainsi 
que  la  solidite  de  la  liaison  C-X  defavorise  fortement  les  substitutions  nucleo¬ 
philes  sur  un  halogenobenzene  Ph-X. 


I 
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APPLICATION  1 


Stability  du  chlorobenzene 


Pour  interpreter  la  solidite  de  la  liaison  Ph-X,  ecrire  les  formules  mesomeres  du  chlorobenzene  comportant 
une  liaison  double  C  =  C1.  Conclure. 


La  structure  reelle  est  intermediate  entre  celles  de  ces  differentes  formules,  avec  un  degre  de  ressemblance 
plus  marque  avec  la  premiere  formule  qui  ne  presente  pas  de  charges  formelles. 


Mais  la  contribution  des  autres  formules  mesomeres  traduit  un  caractere  partiel  de  liaison  double  pour  la  liai¬ 
son  C-Cl,  done  une  liaison  un  peu  plus  forte  qu’entre  un  atome  de  carbone  tetragonal  et  l’atome  de  chlore. 


3.3.2.  Obtention  d'un  ether-oxyde  cydique 

La  synthese  de  Williamson  permet,  grace  a  une  reaction  Sn2  intramoleculaire, 
la  preparation  d’ethers-oxydes  cycliques  a  partir  d’halogenoalcools. 

Exemple  : 


HO-CH2-CH2-CH2-Br  +  HO© - - 


+  Br©  +  H20 


Le  mecanisme  implique  une  deprotonation  du  groupe  hydroxyle  de  l’haloge- 
noalcool  dans  une  reaction  tres  peu  avancee  constituant  un  preequilibre  : 


© 

H-  Or+^H^O  -  CH2  -  CH2-  CH2-  Br 


3-bromopropan- 1  -ol 


e,  ^ 

H20  +  p^yCH2 
^©  CH') 

SQ  Br 


-H,0 


ch2 

)'h2 

ch2 


oxacyclobutane 


L’ obtention  d’ether-oxyde  cyclique  est  alors  plus  rapide  que  la  substitution 
directe  sur  la  liaison  C-X  de  l’halogenoalcool  conduisant  a  un  diol  : 

©  - — 5©  SQ  p. 

H-OI •+] H-O-CHj-CHP'CHj-^-Br  -►  HO-CH2- CH2- CH2-OH  +  Bru 

3-bromopropan- l-ol  propane- 1,  2-diol 


Une  cyclisation  intramoleculaire  est  en  general  realisee  en  solution  diluee  de 
fa§on  a  minimiser  la  probability  de  reaction  intermoleculaire.  Cette  reaction 
permet  la  preparation  de  cycles  de  tailles  variables,  a  partir  de  trois  atomes* "K 

^pPour  s’entratner  :  ex.  3  et  4 


(*)  La  vitesse  relative  varie  en  fonction 
du  nombre  d’atomes  du  cycle  selon  le 
classement  : 

3  s*  5  >  6  >  4  is  7  >  8 

_  > 
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3.3.3.  Alcoolyse  d'un  derive  halogene 

Un  ether-oxyde  tertiaire  ou  secondaire  peut  se  former  par  alcoolyse  d’un  derive 
halogene  (ou  d’un  sulfonate  d’alkyle  correspondant).  Le  mecanisme  est  alors 
une  substitution  nucleophile  monomoleculaire  Sn  1  ■  L’alcool  est  cependant  beau- 
coup  moins  nucleophile  que  l’anion  alcoolate. 

R- OH  +  R'-Cl - -  R-O-R'  +  HC1 


Exemple  : 


H3C-CH2-O-H 
-Cl©,  -H© 


OCH9CH3 

ch3 


1  -chloro- 1  -methy  lcyclohexane 


1 -ethoxy- 1 -methy  lcyclohexane  (86  %) 


P  Passage  d'un  alcool  R-O-H 
a  un  derive  halogene  R-X 

4.1  •  Action  d'un  hydracide  halogene  sur  un  alcool 

4.1.1.  Conditions  et  bilan 


Un  alcool  primaire,  secondaire  ou  tertiaire  reagit  avec  un  hydracide, 
chlorure,  bromure  ou  iodure  d’hydrogene,  pour  donner  un  derive  halo¬ 
gene  suivant  l’equation  : 

R- OH  +  H-X  — -  R-X  +  H20 


Exemples : 

(CH3)3C-OH  +  HC1 

—  (CH3)3C-C1  + 

h2o 

2-methylpropan-2-ol 

2-chloro- 

2-methylpropane 

{rendement  ~  80  %) 

(CH3)2CH-CH2OH  +  HI 

- -  (CH3)2CH-CH2I 

+  h2o 

2-methylpropan- 1  -ol 

1  -iodo-2-methylpropane 

{rendement  ~  64  %) 

(*)  Cette  reaction  constitue  le  precede 
principal  de  synthese  industrielle  du 
chloromethane  a  partir  de  methanol  et 
l’un  des  precedes  de  synthese  du 
chloroethane  a  partir  d ’ethanol. 

V _  y 


■  La  reaction  est  lente  et  conduit  a  un  equilibre.  II  y  a  necessairement  rupture 
de  la  liaison  C-0  de  l’alcool.  Cette  reaction  est  la  reaction  inverse  de  la  reac¬ 
tion  d’hydrolyse  d’un  derive  halogene*©.  Elle  est  favorisee  dans  le  sens  de  for¬ 
mation  du  derive  halogene  en  presence  d’hydracide  concentre  en  exces  et  dans 
le  sens  oppose  par  exces  d’eau,  si  possible  en  milieu  basique  (l’ion  hydroxyde 
HO©  etant  plus  nucleophile  que  l’eau  H20). 

■  Influence  de  la  classe  de  l’alcool 


Le  rendement  et  la  vitesse  de  la  reaction  augmentent  des  alcools  primaires  aux 
alcools  tertiaires.  Cet  ordre  de  reactivite  correspond  a  la  facilite  croissante  (du 
point  de  vue  energetique  et  cinetique)  de  rupture  de  la  liaison  C-O. 


H3C-OH  <  /fCH2-OH  <  «2CH-OH  <  R3 C-OH 
alcool  primaire  secondaire  tertiaire 

ou  <  signifie  ici  «  reagit  moins  completement  et  moins  vite  que  ». 
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■  Influence  de  la  nature  de  l’hydracide 

La  reactivite  augmente  de  l’acide  fluorhydrique  a  l’acide  chlorhydrique,  a 
l’acide  bromhydrique  et  a  l’acide  iodhydrique,  au  fur  et  a  mesure  que  Ton  des¬ 
cend  dans  la  colonne  des  halogenes.  Cet  ordre  de  reactivite  est  celui  de  la  force 
croissante  de  l'hydracide. 

HF  «  HC1  <  HBr  <  HI 
ou  <  signifie  ici  «  reagit  moins  vite  que  ». 

Avec  l’acide  chlorhydrique,  la  reaction  est  catalysee  par  le  chlorure  de  zinc 
ZnCL  ,  acide  de  Lewis. 


Dans  les  conditions  ordinaires,  la  reaction  est  instantanee  avec  un  alcool  ter- 
tiaire,  lente  avec  un  alcool  secondaire,  tres  lente  avec  un  alcool  primaire.  Cette 
difference  de  reactivite  constitue  le  test  de  Lucas  de  la  classe  d’un  alcool.  La 
reaction  se  manifeste  par  un  trouble,  le  derive  halogene  n’etant  pas  miscible 
dans  le  milieu  aqueux  acide  concentre  (doc.  18). 


Doc.  18  Test  de  Lucas  de  la  classe 
d’un  alcool.  Le  reactif  de  Lucas  est 
une  solution  aqueuse  concentree  de 
chlorure  de  zinc  et  d’acide  chlorhy¬ 
drique. 

L’ alcool  doit  etre  soluble  dans  le  reac¬ 
tif  (moins  de  six  atomes  de  carbone). 


alcool  primaire  alcool  secondaire 

butan-l-ol  butan-2-ol 


Rien  n'est  observable.  Au  bout  de  quelques 
instants,  la  solution 
se  trouble  :  gouttes  de 
2-chlorobutane. 


alcool  tertiaire 

2-methylbutan-2-oI 

u 


J 


Instantanement,  la  solution  se 
trouble,  puis  le  2-chloro-2-methylbutane 
insoluble  se  separe  en  une  phase 
superieure. 


4.1.2.  Mecanismes 

Comme  pour  les  halogenoalcanes,  deux  mecanismes  limites,  S^l  et  S^2  ,  sont 
possibles.  Chacun  a  ses  implications  stereochimiques. 


■  Un  alcool  tertiaire  suit  en  general  un  mecanisme  S^l,  en  accord  avec  la 
stabilite  relativement  bonne  du  carbocation  tertiaire. 


■  Preequilibre  de  protonation  de  I' alcool 

ch3 

I 

H3C-C  —  Ol'+'H-Br 

II  ^ 
ch3  h 

2-methylpropan-2-ol 


ch3 

I  ©  © 

H3C-C  —  O-H  +  Br 
I  I 
ch3  h 

ion  1 . 1  -dimethylethyloxonium 


© 


1  Formation  cinetiquement  determinate  d’un  carbocation 


ch3 
I  © 

H3C-C  — O-H 
I  I 
ch3  h 


SN1 


ch3 


I 


© 


H3C  — CO  +  h2o 

CHi 


■  Attaque  nucleophile  du  carbocation  par  V  ion  bromure 

CH3 
I 

H3C  —  C  —  Br 
I 

ch3 


ch3 

I© _ © 

H3C-CD^T'IBrl 


I 

CH 
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Doc.  19  Profil  energetique  de  la 
reaction  d’un  alcool  tertiaire  avec 
HBr. 

Le  mecanisme  est  S^l  sur  1’acide 
conjugue  de  1’alcool. 


Le  profil  energetique  de  cette  reaction  est  represente  au  document  19. 

La  reaction  n’est  pas  stereoselective.  Un  alcool  dont  seul  l’atome  de  carbone 
porteur  du  groupe  hydroxyle  est  asymetrique  est  racemise. 

■  Un  alcool  primaire,  peu  encombre  steriquement,  suit  en  general  un  meca¬ 
nisme  S]s[2. 

•  Preequilibre  de  protonation  de  I’ alcool 

_  ©  © 

H3C  — CH2— CH2— CH2— Ol'TH^Br  *=►  H3C-CH2-CH2-CH2-0-  H  +  Br 

H  H 

butan- 1  -ol  ion  butyloxonium 


•  Substitution  nucleophile  cinetiquement  determinate 
_ ©  S^2 

H3C-CH2— CHi-CHi-O-H  — ►  H3C  —  CH2  —  CH->  —  CH2  —  Br  +  HiO 

„  ~eJ  II 

+  IBr  I  1  -bromobutane 


■  Un  alcool  secondaire  peut  suivre  un  mecanisme  S^l  ou  un  mecanisme  inter¬ 
mediate  entre  Sjql  et  S>j2.  Si  Latome  de  carbone  porteur  du  groupe  hydroxyle 
est  asymetrique,  un  mecanisme  Sn2  explique  alors  une  inversion  de  configu¬ 
ration  relative. 


■  La  catalyse  par  un  acide  de  Lewis,  comme  le  chlorure  de  zinc,  resulte  de  la 
formation  d’un  adduit  dans  un  preequilibre. 


R-  Ol  +  0ZnCl2 
H 


©  © 

R  —  O  —  ZnCl2 
H 


© 

R-  O-ZnCl  +  Cl 
I 

H 


© 


—  ©  ©  ©  © 

A'-O-ZnCI  - ►  R  +  HOZnCl  IQIgJ - +  R-  Cl 

H 

Le  groupe  HOZnCl  est  un  meilleur  groupe  nucleofuge  que  la  molecule  H20 
(apres  protonation  de  l’alcool). 

Remarques 

•  Les  acides  sulfurique  H7SO4 ,  nitrique  HN03  et  phosphorique  H3P04  donnent  avec 
un  alcool  des  reactions  semblables  a  celles  des  hydracides. 

•  L’ acide  sulfurique  concentre  conduit  a  des  hydrogenosulfates  d’alkyles  ou  a  des 
sulfates  de  dialkyles. 

Exemple  : 

H3C-OH  +  H2S04 - -  H3C-O-SO2-OH  +  H20 

hydrogenosulfate  de  methyle 


H2C-0-N02 

HC-0-N02 

H2c-0-N02 

trinitrate  de  propane- 1. 2, 3-triyle 
ou  nitroglycerine 

V _ _ _ J 


H3C-0H  +  H3C-O-SO2-OH  — -  H3C-O-S-O-CH3  +  h2o 

0 


sulfate  de  dimethyle 


L’ acide  nitrique  concentre  donne  des  nitrates  d’alkyles,  en  general  peu  stables. 
Le  propane- 1, 2, 3-triol,  ou  glycerol  donne  ainsi  avec  l’acide  nitrique  le  trini¬ 
trate  de  propane- 1,2, 3-triyle,  communement  appele  nitroglycerine. 


I 
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4.2  •  Action  d'un  derive  d'acide  inorganique 

4.2.1.  Bilan  et  conditions 


S0C12  OU  PC13 

tf-OH  - >-  R- Cl 

PBr3 

tf-OH _ jpgR-Br 

v _ / 


Des  agents  dits  chlorurants,  comme  le  chlorure  tie  thionyle  SOCI2  et  le  tri- 
chlorure  tie  phosphore  PCI3 ,  transforment  un  alcool  en  derive  chlore  par 
une  reaction  consideree  comme  totale.  Le  tribromure  de  phosphore  PBr3 
conduit  de  meme  a  un  derive  brome.  Les  equations  de  reactions  sont : 

R- OH  +  SOCl2  =  R- Cl  +  S02(g)  +  HCl(g) 

chlorure  de  thionyle 

3R-OH  +  P*3  =  3  R-X  +  H3PO3 

trichlorure  ou  tribromure  acide  phosphoreux 

de  phosphore 


Le  chlorure  de  thionyle  est  un  liquide  dans  les  conditions  ordinaires 
( b  =  79  °C) ;  il  est  en  general  utilise  en  presence  de  base  faible,  carbonate  de 
potassium  ou  pyridine.  L’interet  de  l’emploi  d’une  base  faible  est  la  facilite 
d’eliminer  les  sous-produits  acides,  dioxyde  de  soufre  et  chlorure  d’hydrogene 
(en  milieu  basique,  celui-ci  donne  l’acide  conjugue  de  la  base,  l’ion  pyridi- 
nium  a  partir  de  la  pyridine,  et  des  ions  chlorure).  Dans  les  conditions  ordi¬ 
naires,  PC13  est  un  liquide  (#gb  =  76  °C). 


SOCI2  ,  pyridine 
- 


2-ethylbutan-l-ol 


l-chloro-2-ethylbutane  (82  %) 


cyclopentanol 


bromocyclopentane  (=  80  %) 


Ces  reactions,  interessantes  en  synthese,  sont  presque  uniquement  utilisees  au 
laboratoire. 

4.2.2.  Mecanismes 

Les  mecanismes  sont  semblables  a  celui  de  Taction  d’un  hydracide,  le  derive 
d’acide  se  comporte  en  acide  de  Lewis  dans  une  premiere  etape  de  preequi- 
libre.  Ces  mecanismes  ne  sont  pas  au  programme.  Le  mecanisme  mettant  en 
jeu  le  chlorure  de  thionyle  est  propose  a  Yexercice  15. 


P  Deshydratation  intramoleculaire 
d'un  alcool  en  derives  ethyleniques 

5.1  •  Bilan  et  conditions 

5.1.1.  Chauffage  en  presence  d'un  acide  fort 

■  Le  chauffage  d’un  alcool  en  presence  d’acide  sulfurique  H2SO4  ou  phos- 
phorique  H3P04  fournit.  par  une  reaction  de  deshydratation,  un  derive  conte- 
nant  une  liaison  double  C  =  C. 


Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


/J2CH-C/?2OH 

aleool 


H© ,  A 


^  r2c=cr2 

derive  ethylenique 


+ 


h2o 


La  deshydratation  d’un  alcanol  donne  ainsi  un  alcene. 

Cette  reaction  est  appelee  une  «  elimination  1,2  »  ou  ^-elimination,  le  groupe 
hydroxyle  OH  et  l’atome  d’hydrogene  elimines  etant  portes  par  des  atomes  de 
carbone  voisins  notes  a  et  p. 

■  Exemples 


•  h3c-ch2-oh 

ethanol 


H2SO4  concentre 


160  °C 


h2c=ch2  +  h2o 

ethene 


OH 


H2SO4  concentre 

- > 

160  °C 


+  h2o 


cyclohexanol 


cyclohexene  (80  %) 


•  H3C-CHOH-CH2CH3 

butan-2-ol 


H2S04  a  50  % 
- 

100  °c,-h2o 


H3C-CH=CH-CH3  et  H2C  =  CH-CH2-CH3 
but-2-ene  (=  80  %)  but- 1-ene  (traces) 


•  (CH3)3C-OH 

2-methyl- 

propan-2-ol 


H2SO4  concentre 

50oC  ^  (CH3)2C  =  CH2  +  h2o 

2-methyl- 

prop-  1-ene  (=  100  %) 


Facilite  de  deshydratation 
d’un  aleool  en  derive  ethylenique 

ft'-OH  <  fln~OH  <  f?m-OH 

primaire  secondaire  tertiaire 

ou  <  signifie  «  deshydratation  moins 
facile  que  ». 

- - - / 


■  Les  exemples  precedents  soulignent  que  la  facilite  de  la  reaction  (tempera¬ 
ture  moins  elevee  ou  acide  moins  concentre)  augmente  des  alcools  primaires 
aux  alcools  tertiaires. 

■  La  reaction  est  renversable.  La  reaction  inverse  est  l’addition  d’eau  a  un 
derive  ethylenique.  La  reaction  est  favorisee  dans  le  sens  de  formation  du  derive 
ethylenique  par  l’emploi  d’un  acide  fort  concentre  et,  surtout,  par  une  eleva¬ 
tion  de  temperature. 


(*)  Les  alcools  secondaires  ou  tertiaires 
peuvent  etre  egalement  deshydrates  en 
presence  de  chlorure  de  thionyle  SOCl2 
ou  d’oxychlorure  de  phosphore  POCI3 
(ces  composes  etant  des  acides  de 
Lewis)  dans  la  pyridine  comme  solvant. 
La  reaction  est  alors  en  competition 
(favorable  au  derive  ethylenique)  avec 
la  reaction  de  formation  d'un  derive 
chlore  par  une  reaction  de  substitution 
(cf.  §  4.2.). 

V _ _ _ / 


5.1.2.  Deshydratation  catalytique 

La  deshydratation  d’un  aleool  en  derive  ethylenique  peut  etre  egalement  rea- 
lisee  en  faisant  passer  des  vapeurs  d’alcool  sur  de  l’alumine  (A1203)  ou  de  la 
thorine  (Th02)  a  une  temperature  de  l’ordre  de  350  °C  pour  un  aleool  primaire 
et  200  °C  pour  un  aleool  tertiaire.  II  y  a  alors  catalyse  heterogene©). 


5.2  •  Obtention  d'isomeres  :  regioselectivite 
et  stereoselectivite 

5.2.1.  Regioselectivite  de  I'elimination 

■  Observation 

(CH3)2COH-CH2CH3 - -(CH3)2C  =  CH-CH3  et  H2C  =  C(CH3)-CH2-CH3 

2-methylbutan-2-ol  -H2O  2-methylbut-2-ene  2-methylbut- 1-ene 

proportions  des  produits  :  90  %  10  % 
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(*)  Zaitsev,  de  l’Universite  de  Kazan 
(Russie),  enonga  sa  regie  en  1875. 

v _ _ _ _ _ 


Comme  l’exemple  precedent  le  souligne,  lorsque  plusieurs  atomes  de  carbone 
en  / 3  du  groupe  OH  portent  des  atomes  d’hydrogene  susceptibles  d’etre  elimi- 
nes,  la  reaction  peut  conduire  a  plusieurs  derives  ethyleniques  isomeres  de 
constitution.  Le  derive  obtenu  majoritairement  est  le  plus  substitue,  c’est-a- 
dire  le  plus  stable.  Cette  regioselectivite  de  l’elimination  d’eau  est  la  meme 
que  celle  des  reactions  de  deshydrohalogenation  ( cf. .  chap.  12,  §  4.2.)  et  la  regie 
experimental  de  Zaitsev'1')  predit  les  produits  majoritaires. 

■  Regie  de  Zaitsev  pour  la  deshydratation  regioselective  d’un  alcanol 


Lors  de  la  deshydratation  d’un  alcanol,  I’alcene  obtenu  de  faqon  majo- 
ritaire  est  I’alcene  le  plus  substitue  ;  il  resulte  done  de  l’arrachement 
d’un  atome  d’hydrogene  porte  par  un  atome  de  carbone  en  /J  du  groupe 
OH  le  plus  substitue  (doc.  20).  L’alcene  le  plus  substitue  est  l’alcene 
le  plus  stable. 


Doc.  20  Le  depart  de  l’atome  d'hy- 
drogene  porte  par  l’atome  de  carbone 
C1  le  plus  substitue  (il  n’est  lie  qu’a 
un  atome  d’hydrogene,  a  la  difference 
des  atomes  C2  et  C3,  lies  a  2  et  3 
atomes  d'hydrogene)  conduit  a  l’al¬ 
cene  A  le  plus  substitue,  parmi  les 
alcenes  B  et  C.  R  represente  ici  des 
groupes  hydrocarbones,  identiques 
ou  differents. 


depart  de  Fatome  H 
porte  par  : 


►  r2  c‘=c: 


sur  les  2  atomes  de  carbone 
de  la  double  liaison  : 

,c2h  2r 

^  3  A  4  groupes  R 

C  H3 


‘  I  L 
H  CJHi 


-►  R2C’-C-C2HR2  C  2  groupes R 


H  CHi 


■  Regie  de  Zaitsev  generalisee  pour  la  deshydratation  regioselective  d’un 
alcool  (qui  peut  contenir  dans  sa  structure  d’autres  groupes  fonctionnels  ou  des 
liaisons  multiples) : 


La  deshydratation  d’un  alcool  conduit  de  fatjon  majoritaire  au  derive 
ethylenique  le  plus  stable. 


APPLICATION  2 


Derive  ethylenique  majoritaire 


Soit  la  reaction  : 

H3PO4  ,  A 

2-methylcyclohexanol  — - >-  A  et  B 

Determiner  la  structure  de  A  (84  %)  et  de  B  (16  %). 

Deux  derives  ethyleniques  peuvent  etre  obtenus  :  le 
1-methylcyclohexene  et  le  3-methylcyclohexene. 
Le  premier  est  le  plus  substitue,  done  le  plus  stable  ; 


il  est  done  obtenu  majoritairement  conformement  a 
la  regie  de  Zaitsev  :  il  s’agit  du  produitA. 


© 


€>  Pour  s’entrainer  :  ex. 7  et  8~) 


Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


5.2.2.  Stereoselectivite  de  I'elimination  d'eau 

■  Comme  pour  la  deshydrohalogenation  des  derives  halogenes  ( cf .  chap.  12, 
§  4.2.1.),  la  deshydratation  d’un  alcool  est  stereoselective  (cf.  definition , 
chap.  7,  §  3. 1.2.2.). 

■  La  deshydratation  du  butan-2-ol  fournit,  a  cote  du  but-l-ene  tres  minoritaire 
(regioselectivite  Zaitsev),  un  melange  de  (£)-but-2-ene  (produit  majoritaire) 
et  de  (Z)-but-2-ene  (produit  minoritaire)  : 


H3C-CHOH-CH2-CH3 

butan-2-ol 


H2S04  a  60  c. 
25  °C 


h3cx 

h/C_c^ch3 

(£)-but-2-ene 
(74  %) 


et 


h3c^  ch3 

rc=c-H 

(Z)-but-2-ene 


(23  %) 


et  H2C  =  CH-CH2-CH3 

but-l-ene 

(3%) 


Les  proportions  relatives  des  produits  sont  celles  correspondant  aux  equilibres 
entre  eux. 


OH 

pentan-3-ol 


H2SQ4 

A  ‘ 


(iij-pent-l-ene 

configuration 

majoritaire 


Ce  schema  est  celui  d’une  reaction  ste¬ 
reoselective. 


Generalement,  lorsque  la  deshydratation  d’un  alcool  peut  donner  deux 
derives  ethyleniques  diastereoisomeres,  le  produit  majoritaire  est  le  pro¬ 
duit  de  configuration  la  plus  stable,  c’est-a-dire  celui  pour  lequel  les 
groupes  les  plus  gros  sont  en  position  trans. 


La  reaction  correspond  au  schema  d’une  reaction  stereoselective.  La  configu¬ 
ration  majoritaire  est  prevue  par  la  regie  de  Zaitsev  generalisee. 

Remarque 

La  reaction  de  deshydratation  d’un  alcool  en  presence  d’acide  fort  n’est  pas  stereo- 
specifique  :  la  configuration  du  derive  ethylenique  majoritaire  obtenu  a  partir  de  deux 
alcools  diastereoisomeres  est  la  meme  ;  il  n’y  a  pas  obtention  de  produits  majoritaires 
stereoisomeres  (ici,  diastereoisomeres)  a  partir  d'alcools  stereoisomeres.  Parexemple, 
les  butan-2-ol  R  ou  S  donnent  tous  deux  le  (E)-but-2-ene  majoritaire  (cf.  definition, 
chap.  7,  §3. 1.2.2.). 


5.3  •  Mecanismes  de  la  deshydratation 

d'un  alcool  tertiaire  en  presence  d'acide  fort 

La  deshydratation  d’un  alcool  en  milieu  acide  est  en  concurrence  avec  la  reac¬ 
tion  de  passage  d’un  alcool  a  un  derive  halogene  en  presence  d’hydracide  HX. 

Cette  reaction,  catalysee  par  les  acides,  est  de  plus  en  plus  facile  (vitesse  et 
equilibre  favorable  de  la  reaction)  quand  on  passe  des  alcools  primaires  aux 
alcools  secondaires,  puis  aux  alcools  tertiaires  (cf.  §  5.1.). 

5.3.1.  Etapes 

Toutes  les  etapes  sont  a  priori  renversables. 

•  Protonation  de  V  alcool,  preequilihre  base -acide  conjugue 

^ ^  ® 

(CH3)3C  —  O'  +  H®  ,  ‘  (CH3)3  C  —  O  — H 

H  H 

alcool :  base  ion  ?-butyloxonium  : 

r-butanol  (ou  2-methylpropan-2-ol)  acide  conjugue  de  l'alcool 
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Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


•  Etape  monomoleculaire  cinetiquement  determinante  de  formation  d’un  car- 

bocation  ^  cinetiquement 

(CH3)3CX(5-H  determinante  J  + 

i  - - 

H 


■  Deprotonation  du  carbocation 

CH3 

I 

h3c-cd© 

r1 

h^ch2 

acide  tres  fort 
conjugue  de  l'alcene 


h3cx 

C  =  CH2  +  H® 

H3C 

2-methylprop- 1  -ene 


L’ etape  de  formation  du  carbocation  impose  sa  vitesse  a  toute  la  reaction. 

Le  proton  H©  provient  soit  directement  de  l’acide  sulfurique  H2SO4  ,  si  celui- 
ci  est  concentre  (il  est  alors  dissocie  avec  formation  d’ion  hydrogenosulfate 
HSO4©),  soit  d’un  ion  hydronium  H3O©  obtenu  par  dissociation  de  l’acide  sul¬ 
furique  en  solution  aqueuse. 

Dans  l’etape  de  deprotonation,  il  suffit  d’une  base  faible  comme  l’ion  HSO4© 
ou  une  molecule  d’eau  pour  arracher  l’ion  H©  au  carbocation,  acide  fort  conju¬ 
gue  du  derive  ethylenique. 


5.3.2.  Prof  il  energetique 

Le  document  21  montre  le  profil  energetique  associe  aux  etapes  de  la  reaction 
de  deshydratation  du  butan-2-ol. 


© 


geables  y  est  comparee.  La  merne  etape  cinetiquement  determinante  fournit  le  carbocation  intermediaire.  Les  equilibres 
entre  le  carbocation  et  les  differents  alcenes  determinent  les  proportions  de  ces  alcenes. 


Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


5.3.3. Consequences 


■  Dans  la  pratique,  toutes  les  etapes  sont  des  equilibres ;  il  y  a,  en  particulier, 

equilibre  entre  les  derives  ethyleniques  isomeres  de  constitution  produits. 
Dans  ces  conditions,  le  derive  le  plus  stable  est  majoritaire  ;  ceci  correspond 
a  la  regioselectivite  prevue  par  la  regie  de  Zaitsev  (doc.  21). 


C  \ 

(*)  C’est  le  plus  souvent  aussi  la 

configuration  E. 

v _ 


■  L’equilibre  entre  le  carbocation  et  les  deux  configurations  Z  et  E  du 
but-2-ene  (doc.  21)  est  la  seule  raison  qui  explique  une  stereoselectivite  par- 
tielle  en  faveur  du  (£)-but-2-ene,  plus  stable  que  le  (Z)-but-2-ene.  En  effet,  le 
passage  par  un  carbocation  «  plan  »  (les  trois  liaisons  issues  de  l’atome  de  car- 
bone  trigonal  sont  dans  un  meme  plan,  en  accord  avec  la  prevision  par  la 
V.S.E.P.R.)  ne  favorise  aucune  configuration  de  l’alcene. 

Plus  generalement,  il  y  a  une  stereoselectivite  partielle  en  faveur  de  la  confi¬ 
guration  la  plus  stable  du  derive  ethylenique  ;  c’est  en  general  pour  des  raisons 
de  gene  sterique,  celle  dont  les  groupes  les  plus  volumineux  sont  en  position 
trans  par  rapport  a  la  double  liaison*  *. 


■  Comme  pour  l’halogenation  d’un  alcool  par  un  hydracide,  le  passage  par  un 
carbocation  explique  que  la  facilite  de  la  reaction  diminue  des  alcools  tertiaires 
aux  alcools  secondaires,  puis  primaires. 

Le  carbocation  issu  d’un  alcool  primaire  est  tellement  difficile  et  lent  a  former 
qu’un  autre  mecanisme  intervient. 


■  L’ action  d’un  hydracide  HX  donne  les  memes  premieres  etapes,  mais  la  pre¬ 
sence  d’ions  halogenure  X(3,  plus  nucleophiles  que  les  anions  des  acides  tels 
que  l’acide  sulfurique  H2SO4  ou  l’acide  phosphorique  H3PO4 ,  donne  plus  faci- 
lement  a  partir  du  carbocation  la  reaction  concurrente  de  formation  de  derive 
halogene. 

■  Le  caractere  renversable  de  la  reaction  explique  l’isomerisation  en  milieu 
acide  des  derives  ethyleniques,  qui  conduit  majoritairement  au  derive  ethy¬ 
lenique  le  plus  stable. 

Lorsqu’une  deshydratation  conduit  a  des  isomeres  d’energies  voisines,  des 
melanges  sont  obtenus,  ce  qui  limite  Linteret  de  la  deshydratation  d’un  alcool 
pour  preparer  un  derive  ethylenique. 


■  Une  autre  consequence  du  passage  par  un  carbocation  est  la  possibility  de 
rearrangements  de  ce  carbocation  par  migration  d’un  atome  d’hydrogene  ou 
d’un  groupe  alkyle  pour  former  un  carbocation  plus  stable.  Ceci  est  illustre  par 
les  exercices  21  et  22. 


Remarque 

Le  mecanisme  de  deshydratation  des  alcools  primaires  peut  tendre  vers  un  mecanisme 
E2  a  partir  de  l’acide  conjugue  de  l’alcool,  sous  Taction  d’une  base  faible  presente 
dans  le  milieu,  comme  l’ion  hydrogenosulfate  HSO4®.  Soit,  sur  Texemple  du  pro- 
pan- l-ol  : 

0  etape  elementaire 

HSO40+H3C-CH-CH2-OH2  — -  H2S04  +  H3C-CH=CH2  +  H20 

H  © 

Il  y  a  rupture  simultanee  de  la  liaison  C-H  et  de  la  liaison  C-OH2  . 
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Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


P  Deshydratation  d'un  alcool 

avec  formation  d'un  ether-oxyde 


6.1  •  Bilan  et  conditions 


(*)  La  deshydratation  d’un  alcool  en 
ether-oxyde  peut  aussi  etre  realisee  en 
faisant  passer  des  vapeurs  d’alcool  sur 
de  Lalumine  (AI2O3)  ou  sur  de  la 
thorine  (ThCL).  II  y  a  alors  catalyse  hete¬ 
rogene. 

v _ 


(**)  ■  Le  chauffage  de  l’ethanol  en 
milieu  acide  donne 

-  l’ethene  a  160  °C  ; 

-  l’ethoxyethane  a  140  °C. 

Ce  resultat  est  general :  une  tempera¬ 
ture  elevee  favorise  la  formation  de 
l’alcene  au  detriment  de  celle  de 
l’etheroxyde. 

■  Cette  reaction  est  industriellement 
utilisee  pour  produire  de  l’ethoxyethane 
(C2H5)20  plus  couramment  appele  ether 
par  le  grand  public. 

v _ _ _ / 


■  Un  chauffage  modere  d’un  alcool  primaire  ou  secondaire  en  presence  d’un 
acide  fort  fournit  un  ether-oxyde("\ 


L’ equation  traduit  une  reaction  de  deshydratation  intermoleculaire  : 


h2so4 

ROH  +  HO  R - 

^ R-O-R  +  H20 

alcool  ^ 

ether-oxyde 

Exemple : 


HiS04 

2H3C-CH2-OH  - -  H3C-CH2-O-CH2-CH3  +  H2O 

140  °C 

ethanol  ethoxyethane 


Les  ethers-oxydes  ditertiaires,  qui  seraient  issus  d’alcools  tertiaires,  ne  peu- 
vent  etre  obtenus  car  ils  sont  tres  peu  stables,  ce  qui  est  attribue  au  caractere 
tres  volumineux  des  groupes  qui  entourent  l’atome  d’oxygene. 


6.2  •  Mecanisme 


■  Le  mecanisme  est  une  substitution  nucleophile  resultant  d’une  attaque 
nucleophile  du  doublet  d’une  molecule  d’alcool  sur  un  ion  alkyloxonium, 
acide  conjugue  de  l’alcool. 


■  Un  alcool  primaire  reagit  suivant  un  mecanisme  Sn2  : 

®  © 

£7-OH  +  H®  ftY-OLL  preequilibre  de  protonation 

©  © 

£f-OH+£f-OH2  Et-OH-Et  +  H20  SN2 

£7-OH-£Y  Et-O-Et  +  H®  deprotonation 

■  Un  alcool  secondaire  reagit  suivant  un  mecanisme  S]\l  avec  passage  par 

un  carbocation  :  „ 

^  _  © 

(CH3)2CH-OH  +  H©  (CH3)2CH-OH2  preequilibre  de  protonation 

©  © 

(CH3)2CH-OH2  - (CH3)2CH  +  h2o 

©  ©  )  SN1 

(CH3)2CH-OH  +  (CH3)2CH - -  (CH3)2CH-OH-CH(CH3)2 

© 

(CH3)2CH-OH-CH(CH3)2 

- -  (CH3)2CH-0-CH(CH3)2  +  H©  deprotonation 


6.3  •  Cydodeshydratation 


Dans  les  conditions  precedentes,  un  diol  peut  etre  deshydrate  en  ether-oxyde 
cyclique.  Le  butan-l,4-diol  est  ainsi  transforme  industriellement  en  tetrahy- 
drofurane  (THF)  (doc.  7)  : 


Exemple  : 


H© 


h2o 


© 


HO  OH 


THF 


s 


Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


see  Definitions 


•  Alcool  /?-OH  possede  un  groupe  hydroxyle  OH  porte  par  un  atome  de  carbone  tetragonal  lie  a 

des  atomes  de  carbone  ou  d’hydrogene. 

•  Phenol  Ar-OH  possede  un  groupe  hydroxyle  OH  porte  par  un  atome  de  carbone  trigonal  d'un 

cycle  aromatique. 

•  Ether-oxyde  R-O-R'  possede  un  atome  d’oxygene  lie  a  deux  atomes  de  carbone  lies  par  ailleurs 

a  des  atomes  de  carbone  ou  d’hydrogene. 


^  Reactivite  d'un  alcool  ou  d'un  phenol 

•  Proprietes  acido-basiques 


comportement 
de  l’alcool 

comportement 
en  solution  aqueuse 

s® 

seP  ©  © 

R-  O/V  ^ - ►  R-Ol  +  H 

alcool  alcoolate 

acide  (de  Brpnsted) 

i?OH  :  -  predomine  quel  que 

soit  le  pH 
-  acide  indifferent 
@  -  base  indifferente 

i?OH2  :  acide  fort 

RO®  :  base  forte 

A/  OH  :  acide  faible, 

Q  P^a=10 

A/  Ou :  predomine 

a  pH  >  p K&  ~  10 

s® 

R  d2y  +  OH  «=►  *-oh2 

alcool  ion  alkyloxonium 

base  (de  Brpnsted) 

H  © 

R-o'/Z+WA  ; - t  R- O-H 

alcool  acide  de  ^© 

Lewis 

base  (de  Lewis) 

•  Proprietes  nucleophiles 


Exemple  : 


_  5®  SO  SN 

R-0\'+*R,-X  - 

I 

H 


©  © 

R-O-R’  +  H  +  X 


Cl°+H 


© 


Reactivite  de  I'ion  alcoolate 


•  Base  forte  : 

Une  base  forte  provoque  des  reactions  d’elimination  telle  que  la  deshydrohalogenation  des  derives 
halogenes,  avec  formation  de  derive  ethylenique  (c/.  chap.  12). 


Hachette  Livre  -  H  Prepo  I  Chimie,  lre  an  nee,  PCS/  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Hachette  Livre  -  H  Prepa  I  Chimie,  lre  annee,  PCSI- La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


•  Reactif  nucleophile  : 

Un  reactif  nucleophite  provoque  une  substitution  nucleophile  Sn  sur  un  derive  halogene  avec  : 

-  creation  de  liaison  C-0  ; 

-  formation  d’ether-oxyde  (synthese  de  Williamson). 

©  8®  SQ  a 

R-Oi^R'-X  - ►  R-O-R'  + 

—  V_* 


Exemple  : 


Solvant :  alcool  correspondant,  DMSO.  Avec  un  derive  halogene  primaire,  peu  encombre,  le  mecanisme  est 
alors  Sn2. 


Reactivite  de  I'acide  conjugue  d'un  alcool 


© 


© 


II  s’agit  de  R  -  OH?  ou  de  R-0  -H  ,  oil  A  est  un  acide  de  Lewis. 

A© 

•  Formation  de  derive  halogene 

•  Action  d’un  hydracide 


R- OH  +  HA  * 

alcool  hydracide 


R-X  +  HOH 

derive  halogene 


Exemple  : 


OH 


+  HC1 


Reactivite  :  Rm-OH  >  Rn-OH  >  Rl- OH 

alcool  tertiaire  secondaire  primaire 

Mecanisme:  SnI  avec  Rnl-OH  alcool  tertiaire 
Sn2  avec  R^OH  alcool  primaire 


Cl 


+  h2o 


•  Action  d’un  derive  d’acide  inorganique 

Transformation  : 


SOCl2 

chlorure  de  thionyle 

R-OH  - — ►  R-Cl 


Bilan  : 
Exemple  : 


OU  PCI3 
trichlorure  de  phosphore 

/f-OH  +  SOCl2(€)  =  R- Cl  +  S02(g)  +  HCl(g) 

SOCI2 


HO 


pyridine  Cl 


Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


s 


PBr3 

tribromure  de  phosphore 

Transformation  :  /I-OHHHHHBS  V  HSR-Br 


Bilan  : 
Exemple  : 


3fl-OH  +  PBr3  =  3  R-  Br  +  H3P03 


PBr3 

pyridine 


Br 


•  Deshydratadon  avec  formation  de  derive  ethylenique 

R2CH-CR2OH  *»-  R2C  =  CR2  +  H20 


derive  ethylenique 
(alcene  a  partir  d’un  alcanol) 

La  formation  du  derive  ethylenique  est  favorisee  a  temperature  elevee. 


stabilite 
croissante 
de  l'alcene 


Regie  de  Zaitsev  :  obtention  majoritaire  du  derive  ethylenique  le  plus  stable. 
Mecanisme  :  El  avec  alcools  tertiaires 
E2  avec  alcools  primaires. 


•  Deshydratadon  avec  formation  d’ether-oxyde 


Exemple  : 


H2S04 ,  A 

2/johH  £  R-o-r  +  h2o 

ether-oxyde 

H2S04 

2  EtOH  — — ►  ^  XT  \  +  H20 

140  °C 


Mecanisme  Sn2  avec  alcool  primaire  AlI-OH,  Sn  1  avec  alcool  secondaire  AlII-OH. 
Pas  d’obtention  d’ether-oxyde  ditertiaire  R 111  -O-R 111  (gene  sterique). 
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Exercices 


Applications  directes  du  cours 


Synthese  de  Williamson  (ex.  1  et  2) 

Completer  les  schemas  de  reaction  suivants.  Dans 

le  cas  oil  plusieurs  evolutions  sont  possibles,  discuter  celle 
qui  doit  etre  predominante. 

a.  H3C-CH2-Br  +  H3C-CH2-CH(CH3)0©,  Na©  -> ... 

b.  bromocyclohexane  +  H3C-CH2-CH(CH3)0©,  Na©  -> ... 

c.  H3C-CH2-Br  +  P/t-O©,  Na©  ->  ... 

d.  3-chlorophenol  +  1-bromopropane  (en  presence  d’hy- 
droxyde  de  sodium)  — ^  ... 

Determiner  l’alcoolate  de  potassium  et  le  derive 

brome  P-Br  permettant  la  synthese  des  composes  sui¬ 
vants.  Dans  le  cas  oil  deux  combinaisons  sont  eventuelle- 
ment  envisageables,  preciser  celle  qui  est  la  meilleure  et 
expliquer  pourquoi : 

a.  ethoxyethane  ;  b.  1-ethoxybutane  ; 
c.  methoxybenzene  ;  d.  oxyde  de  benzyle  et  d’ethyle 
(le  groupe  benzyle  est  le  groupe 
-CH  2-Ph); 

e.  oxyde  de  benzyle  f.  methoxycyclopentane. 
et  d’/sopropyle  ; 

©  Synthese  d'ether-oxyde  cydique 

Completer  les  schemas  suivants,  les  reactions  ayant  lieu 
en  solution  diluee. 

a.  5-bromopentan-l-ol  +  HO©  -H> ... 

b.  2-bromoethanol  +  HO©  — > ... 

^jl  Synthese  de  catalyseurs  moleculaires 

Jean-Marie  Lehn  et  ses  collaborateurs  ont  decouvert  des 
methodes  de  synthese  de  molecules  couronnes  qui  peu- 
vent,  fonctionnalisees,  servir  de  catalyseurs  moleculaires. 

1  •  L’ethanolate  de  sodium,  dans  des  conditions  qui  seront 
precisees,  reagit,  a  temperature  ambiante,  sur  le  bromoe- 
thane  pour  conduire  a  un  compose  de  formule  brute  C4H10O. 
Ecrire  l’equation  chimique  correspondante  et  donner  la 
formule  du  compose  C4H10O. 

Indiquer  le  mecanisme  reactionnel  correspondant. 

2  •  Le  compose  A,  de  formule  : 

O  O 

II  2  3  II 

(CH3)2N-C-CH-CH-C-N(CH3)2 

OH  OH 


oil  les  atomes  de  carbone  2  et  3  sont  de  configuration  R, 
reagit  avec  le  compose  B  de  formule 
ICH2-CH2-0-CH2-CH2I ,  en  presence  d’ethanolate  de 
thallium  (T10CH2CH3)  ,  dans  un  solvant  dipolaire  apro- 
tique  (le  dimethylformamide,  DMF,  de  formule 
H-CO-N(CH3)2). 


Proposer  un  enchainement  synthetique  expliquant  l’ob- 
tention  de  la  molecule  couronne  suivante  C,  dont  la  ste- 
reochimie  sera  indiquee. 


Reactions  a  completer 

Completer  les  schemas  de  reaction  suivants  : 

a.  propan-2-ol  +  bromure  d’hydrogene  — »  ... 

b.  cyclohexanol,  chauffe  en  presence  d’acide  sulfurique 

... 

c.  3-methylbutan-2-ol  +  chlorure  de  thionyle  — »  ... 

d.  2-methylpentan-3-ol,  chauffe  en  presence  d’acide  sul¬ 
furique  -H>  ... 

e.  (J?)-2-bromo-2-phenylbutane  +  H20  (25  °C)  -^  ... 

Deshydratation  (ex.  6  et  7) 

Q  Le  1-methylcydohexanol  est  chauffe 
en  presence 

d’acide  sulfurique  et  conduit  a  deux  composes  isomeres  B 
et  C,  B  etant  majoritaire.  Determiner  la  structure  de  ces 
deux  composes  et  expliquer  leur  formation. 

Un  melange  de  A  : 


et  d’acide  sulfurique,  chauffe,  conduit  a  quatre  composes  : 
B,  C,  D  et  E  de  meme  formule  brute.  B  est  majoritaire. 
Determiner  la  structure  de  ces  composes  et  discuter  leurs 
proportions  relatives.  Proposer  un  mecanisme  expliquant 
la  formation  de  B. 


O  Suite  de  reactions 

Reactions  sur  un  alcool 

1  •  Un  composed  a  la  formule  semi-developpee  suivante  : 

CH3 

I 

H3C-CH2-CH2-C-CH2-CH3 

OH 

a.  Nommer  le  compose  A. 

b.  Representer  en  projection  de  Newman  les  configura¬ 
tions  du  compose  A,  preciser  leurs  configurations  abso- 
lues  et  la  relation  de  stereoisomerie  entre  elles. 

2  •  L’acide  bromhydrique  est  mis  a  reagir,  en  milieu  aqueux, 
sur  le  compose  A  et  conduit  a  un  derive  brome  B. 

a.  L’ addition  supplementaire  d’acide  bromhydrique  au 
melange  reactionnel  est  sans  influence  sur  la  vitesse  de  la 
reaction.  Quelle  information  cette  constatation  apporte-t- 
elle  sur  le  mecanisme  de  la  reaction  ? 

b.  Donner  le  mecanisme  de  cette  reaction  en  precisant  les 
valeurs  relatives  des  constantes  de  vitesse  des  differentes 
etapes. 

c.  Nommer  le  produit  de  la  reaction.  Ce  produit  possede- 
t-il  une  activite  optique  ?  Justifier  la  reponse. 

d.  Ce  type  de  reaction  est-il  sensible  a  la  gene  sterique  ? 
Justifier  la  reponse. 


Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


Proposer  des  schemas  reactionnels  expliquant  ces  reac¬ 
tions. 


""Substitutions  nucleophiles 
intramoleculaires  0 

1  •  Montrer  comment  le  tetrahydrofurane  :  \_)  peut  etre 
prepare  a  partir  du  4-chlorobutan-l-ol. 


2  •  Proposer  des  schemas  reactionnels  expliquant  les  reac¬ 
tions  suivantes. 

Cl  OH 

A  auQ 

ch2-ch2  -^h2c-ch2  —  h2c-ch2 

OH  OH 

3«  En  tenant  compte  des  questions  precedentes,  proposer 
un  schema  reactionnel  interpretant  la  reaction  suivante.  SOS 

Cl-CH-CO®  - -  Br-CH-CO® 

I  2  I  2 

CH3  ch3 

configuration  S  configuration  S 


SOS  :  Quel  type  de  mecanisme,  etudie  dans  le  cours,per- 
met  l’  obtention  d’une  configuration  unique  ?  Quel  pro¬ 
duit  serait  ainsi  obtenu  dans  une  seule  etape  ? 


3  •  Le  composed,  chauffe  en  presence  d’acide  sulfurique, 
conduit  a  l’obtention  d'un  melange  d’isomeres. 

a.  Donner  le  mecanisme  de  cette  reaction. 

b.  Determiner  les  differents  derives  obtenus,  les  nommer, 
indiquer,  s’il  y  a  lieu,  leur  configuration  et  preciser  celui 
ou  ceux  qui  sont  preponderants. 


Utilisation  des  acquis 


Stereochimie  de  formation  d'epoxydes 

1  •  Representer  les  isomeres  de  configuration  du  3-chlo- 
robutan-2-ol.  Indiquer  les  relations  de  stereoisomerie  entre 
eux. 

2  •  Ces  differents  isomeres,  traites  en  milieu  basique,  don- 
nent  des  epoxydes.  Determiner  la  configuration  de 
l’epoxyde  obtenu  a  partir  de  chaque  stereoisomere  du 
3-chlorobutan-2-ol,  sachant  que  le  mecanisme  est  Sn2. 


Q  Formation  du  dioxane 

Le  1,4-dioxane  peut  etre  prepare  selon  les  schemas 

OH  OH  h2S04  /  \ 

— 1 - ►  0  0  +2H,0 

2  CH2 — CH2  A  \ _ / 

ethane-  1,2-diol  1,4-dioxane 

suivants  : 

NaOH  /  \ 

Cl— CTL— CH2— 0— CH2-CH2—  Cl - ►O  0 

oxyde  de  bis  (2-chloroethyle)  \ _ / 


©  ""Eliminations  a  partir  du 
2-chlorocydohexanol 

1  •  Le  /rfl/!i  -2-chlorocyclohcxanol,  traite  en  milieu  basique, 
conduit  a  P oxyde  de  cyclohexene.  Proposer  un  mecanisme 
en  utilisant  une  representation  perspective  du  cycle.  Quelle 
conformation  permet  l’obtention  du  produit  ? 

2  •  Le  cis-2-chlorocyclohexanol,  dans  les  memes  condi¬ 
tions,  conduit  au  cyclohex-  1-en-l-ol  qui  s’isomerise  en 
cyclohexanone. 

Interpreter  la  formation  du  cyclohex- 1-en-l-ol. 


m 
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Exercices 


© 


©  *SN1  et  stereochimie 


Test  de  Lucas 


Quels  sont  les  produits  attendus  lors  de  Taction  du  bro- 
mure  d’hydrogene  sur  le  (3  S,  5fQ-3,5-dimethylheptan-3-ol  ? 
Preciser  la  (ou  les)  configuration(s)  obtenue(s).  Y  a-t-il 
eu  racemisation  pour  le  derive  brome  ? 

©  Mecanisme  de  la  reaction  du 

chlorure  de  thionyle  sur  un  alcool 

1  •  De  quels  acides  derivent  le  chlorure  de  thionyle  et  le 
trichlorure  de  phosphore  ?  Donner  un  schema  de  Lewis  du 
chlorure  de  thionyle.  SOS 

2  •  La  premiere  etape  de  la  reaction  du  chlorure  de  thio¬ 
nyle  sur  un  alcool  est  une  reaction  acide-base  de  Lewis 
semblable  a  la  premiere  etape  de  la  reaction  d’un  hydra- 
cide  halogene  H-X.  Le  chlorure  de  thionyle  est  accepteur 
de  doublet  par  ouverture  de  sa  double  liaison  :  Tun  des 
doublets  de  la  liaison  S  =  0  passe  sur  l’atome  d'oxygene. 
La  double  liaison  se  reforme  du  fait  du  depart  nucleofuge 
de  Tun  des  atomes  de  chlore  pour  donner  un  chlorosulfite 
d’alkyle  /?OSOCl. 

Traduire  cette  transformation  par  des  schemas  reaction- 
nels  montrant  les  mouvements  de  doublets  electroniques 
et  preciser  la  structure  de  Lewis  du  chlorosulfite  d’alkyle. 

3  •  Lorsque  la  reaction  est  conduite  dans  la  pyridine  comme 
solvant,  T  alcool  est  transforme  par  action  du  chlorure  de 
thionyle  en  chlorosulfite  d’alkyle,  puis  en  halogenoalcane 
avec  inversion  de  configuration  relative.  Quel  est  alors  le 
role  de  la  pyridine  ? 

La  pyridine  a  pour  structure  : 


En  prenant  pour  alcool  le  (f?)-octan-2-ol,  interpreter  le 
resultat  experimental  et  determiner  la  configuration  de 
Thalogenoalcane  forme. 

4  •  Lorsque  la  reaction  est  conduite  dans  Tethoxyethane 
comme  solvant,  l’ion  chlorure  expulse  dans  la  premiere 
etape  se  combine  au  proton  de  Thydracide  HC1  et,  tres  peu 
soluble  dans  le  milieu,  s’elimine  sous  forme  gazeuse. 
Proposer  alors,  sur  Texemple  du  (7?)-octan-2-ol,  une  inter¬ 
pretation  mecanistique  de  la  formation  du  derive  halogene 
a  partir  du  chlorosulfite  d’alkyle  sachant  qu’il  y  a  reten¬ 
tion  de  configuration. 

SOS  :  Rechercher  dans  le  cours  les  fortuities  de  ces  deux 
derives  chlores  (cf.  §  4.2.). 


Un  alcanol  A  reagit  tres  rapidement  avec  l’acide  chlorhy- 
drique  en  presence  de  chlorure  de  zinc.  II  se  forme  un  com¬ 
pose  B  contenant  26,4  %  en  masse  de  chlore.  La  densite  de 
vapeur  de  B  par  rapport  a  l’air  est  4,6.  Determiner  la  struc¬ 
ture  de  A  sachant  qu’elle  est  chirale.  SOS 

SOS  :  Pour  un  gaz  d  =  ^az)  »  M  ^az)  les  masses 
i  ■  .  ,_i  M(air)  29 

molatres  etant  en  g.mol  . 

©  Synthese  d'un  ether-oxyde 
a  partir  d'alcools 

1  •  Montrer  que  la  deshydratation  d’un  melange  equimo- 
laire  de  methanol  et  de  propan-2-ol  ne  peut  constituer  une 
preparation  interessante  de  T  ether-oxyde  mixte  de  methyle 
et  d’isopropyle  (ou  2-methoxypropane).  Quels  sont  les 
autres  produits  formes  par  cette  reaction  ?  Dans  quelles 
conditions  cette  deshydratation  peut-elle  etre  realisee  ? 

2  •  Pour  que  Tether  mixte  soit  le  seul  ether  produit,  il  convient 
de  faire  reagir  un  derive  A  de  Tun  des  alcools  sur  un  derive 
B  de  Talcool  antagoniste.  Quelle  est  la  nature  des  derives  A 
et  J?,  sachant  que  Tobtention  de  A  met  en  jeu  les  proprietes 
acides  de  Talcool,  et  que  B  peut  s’obtenir  par  une  reaction 
faisant  intervenir  les  proprietes  basiques  de  Talcool  ? 
Comment  preparer  A  et  B  ?  Preciser  succinctement  le  meca¬ 
nisme  de  la  reaction  A  +  B  conduisant  a  Tether.  Peut-on 
observer  une  reaction  concurrente  ?  Selon  quel  mecanisme  ? 

3  •  Pour  preparer  T ether-oxyde  mixte  de  methyle  et  d’iso- 
propyle,  deux  solutions  sont  alors  possibles.  Laquelle  don- 
nera  le  meilleur  rendement  en  ether  ?  Pourquoi  ? 

©  Formation  d'ether-oxyde 

dans  la  synthese  de  I'oestrone. 

1  •  Le  chlorotriphenylmethane  (CgHs^CCl  est  oppose  a 
A  dans  la  pyridine,  on  obtient  ainsi  B  (C33H38O). 


a.  Proposer  un  mecanisme  reactionnel  permettant  d’ex- 
pliquer  la  formation  de  B. 

b.  Quel  est  le  role  de  la  pyridine  C  ? 

2  •  Le  compose  B  est  soumis  a  diverses  reactions  dont  une 
oxydation.  Le  produit  forme  subit  par  hydrolyse  la  trans¬ 
formation  opposee  a  celle  de  la  question  1).  Quel  a  ete  le 
role  de  cette  reaction  ? 


(D'apres  Concours  X  -  ESPCI.) 


Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


IS) 

LU 


Deshydratation  (ex.  17  et  18) 


CD 


1  •  La  cis'-jasmone  T  est  un  intermediate  impor¬ 
tant  dans  le  domaine  de  la  parfumerie. 


KJ 

QC 


la  formule  brute  est  donnee.  Preciser  la  formule  develop- 
pee  du  produit  majoritaire  obtenu. 


a.  3-bromo-2-methylpentane  — >  CgH^ 

b.  2-methylbutan-2-ol  — >  C5H10 


a.  Quelles  sont  les  caracteristiques  fonctionnelles  et  struc- 
turales  de  la  molecule  T  ? 

b.  T  presente-t-elle  des  formules  mesomeres  ?  Si  oui,  les 


2  •  T  peut  admettre  comme  precurseur  la  molecule  T\  . 

a.  Comment  realiser,  en  une  seule  etape,  le  passage  de 

a  r? 

b.  Proposer  un  mecanisme  reactionnel  pour  ce  passage. 

c.  Peut-il  se  former  d’autres  isomeres  de  T  ?  Si  oui,  pre¬ 
ciser  lesquels.  Discuter  leur  abondance  relative. 

3  •  a.  La  molecule  T j  peut-elle  presenter  plusieurs  confi¬ 
gurations  ?  Si  oui,  donner  leur  representation  conven- 
tionnelle  (de  Cram),  en  precisant  les  configurations  et  leur 
relation  d’isomerie. 

b.  L’une  de  ces  configurations  doit-elle  etre  choisie  et  iso¬ 
lee  pour  acceder  a  T  1 


Rearrangement  de  carbocation 
(ex.  21  et  22) 


**Quel  produit  majoritaire  est  attendu  lors  du  chauf- 


fage  du  4-methylpentan-2-ol  en  presence  d’acide  sulfu- 
rique  ?  Indiquer  les  autres  produits  possibles. 

Le  pourcentage  du  produit  majoritaire  attendu  n’est  que 
de  8  %.  En  revanche,  il  s’est  forme  54  %  de  2-methylpent- 
2-ene.  Comment  ce  resultat  peut-il  etre  explique  ? 


**Expliquer  les  transformations  suivantes  : 


a.  (CH3)3CCH=CH2 


h2S04 


(CH3)2C=C(CH3)2 


"Formation  du  furfural 


Determiner  le  produit  majoritaire  obtenu  lors  du 


traitement  en  milieu  acide  des  composes  suivants.  Justifier 
la  facilite  de  la  reaction.  SOS 


OH 


SOS  :  Utilise r  la  regie  de  Zaitsev  generalisee. 


Un  2,3,4,5-tetrahydroxypentanal,  traite  en  milieu  acide, 
conduit  a  une  molecule  monocyclique,  le  furfural,  de  for¬ 
mule  : 


Interpreter  sa  formation. 


Obtention  de  1,2-diols 
par  hydratation  des  epoxydes 

1  •  Proposer  un  mecanisme  pour  l’ouverture  des 
epoxydes  en  diol  par  l’eau  en  catalyse  basique,  sur 
l’exemple  de  l’epoxyde  du  cyclohexene.  Justifier  l'ob- 
tention  du  seul  diol  trans. 


Qj)  Comparaison  deshydratation  / 
deshydrohalogenation 

Preciser  le  reactif  et  les  conditions  experimentales  per- 
mettant  de  passer  du  compose  de  depart  au  compose  dont 


H20 

HO0 

catalyseur 


33 
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Exercices 


© 


2  •  Regioselectivite  dans  l’ouverture  des  epoxydes  :  la 
reaction  de  l’epoxyde  du  2-methylpropene  avec  l’eau  mar¬ 
quee  a  l’oxygene  18  (H2O*)  conduit  aux  resultats  suivants  : 


H20* 


h3c 


h3c 
h3c-^  I 

^:c— ch2 

/  I 

H0*  OH 


h3c 
h3c^  I 

/c~ 

HO 


-ch2 

I 

0*H 


a.  Expliquer  cette  difference  de  regioselectivite. 

b.  Montrer  que  ces  resultats  sont  en  accord  avec  le  fait  que 
l’ammoniac  reagit  sans  catalyse  sur  cet  epoxyde  pour  don- 
ner  le  l-amino-2-methylpropan-2-ol. 

(D’apres  Concours  E.N.S.) 

©  **Synthese  d'un  ether-couronne 

1  •  a.  Montrer  que  le  methoxyethene  H2C  =  CH-0-CH3 
peut  etre  protone  sur  trois  sites  differents. 

b.  Ecrire  pour  chaque  entite  protonee  la  (ou  les)  formule(s) 
mesomere(s)  possible(s). 

c.  En  deduire  la  forme  protonee  predominate  pour  cet 
ether  d’enol  mis  en  milieu  acide. 

2  •  A  l’aide  de  ce  qui  precede,  montrer  que  la  reaction  du 
methoxyethene  H2C  =  CH-0-CH3  avec  le  methanol,  cata- 
lysee  par  l’ion  H®,  conduit  a  P  acetal  H3CCH(OCH3)2  . 
Proposer  un  schema  reactionnel  pour  cette  reaction. 

3  •  a.  Quel  est  le  produit  A  obtenu  par  action  du  phenol 
avec  une  solution  aqueuse  d’hydroxyde  de  sodium  ? 

b.  Pourrait-on  obtenir  le  meme  type  de  reaction  en  rem- 
plagant  le  phenol  par  Pethanol  ?  Justifier  la  reponse. 


4  •  a.  L’ action  de  A  avec  du  chloromethane  donne  le  pro¬ 
duit  B.  Indiquer  la  formule  developpee  de  B  et  preciser  la 
nature  de  cette  reaction. 


b.  Detailler  le  mecanisme  de  ce  type  de  reaction  sur  un 
exemple  qui  illustrera  ses  caracteristiques  stereochimiques. 
5  •  Utiliser  les  resultats  des  questions  1)  a  4)  pour  com¬ 
pleter  la  suite  de  reactions  suivantes  : 

catalyse  _ 

parTionH^  adjonction 

^  ^  stcechiometrique  ^ 
de  NaOH 


2  D  + 


/  \/  \ 


E  +  2  NaCl 


adjonction 

catalyse  par  l’ion  H©  stoechiometrique  de  NaOH 

E  +  H20  - - - ►  F - ►  G 

chauffage  prolonge 

G  +  /  \  /  \  - ►  H  +  2  NaCl 

Cl  O  Cl 

La  formule  brute  de  C  est  C11H14O3  et  celle  de  H  est 
C20H24O6  .  Donner  les  formules  developpees  de  C,  D,  E , 
F,  G  et  H.  SOS 

SOS  :  En  milieu  acide,  _ 

H© 

Ar-O-R  +  H20  - -  Ar-OH  +  HO-R 

©  Passage  d'un  alcool  a  un  derive 
halogene  ou  cyane  par  Tinterme- 
diaire  d'un  tosylate 

1  •  L’ action  du  chlorure  de  paratoluenesulfonyle  (ou  chlo- 
rure  de  tosyle,  symbolise  7S-C1)  sur  un  alcool  R-OH  conduit 
a  un  derive  appele paratoluenesulfonate  d’alkyle  (ou  tosy¬ 
late)  selon  l’equation  : 

R — O  +  Cl  —  S02— Q— 

^T_r 

n  chlorure  de  paratoluenesulfonyle 
note  Cl — Ts 

N 

Q 

pyridine  _ 

- *■  R — O — S02 — {  >—■ +HC1 

0-25°C  \—/ 

La  reaction  est  analogue  a  celle  d’un  chlorure  d’acyle  sur 
un  alcool,  elle-meme  semblable  a  celle  d’un  anhydride 
d’acide  sur  un  alcool,  et  forme  un  ester. 

La  reaction  est  realisee  dans  la  pyridine.  Cette  reaction  ne 
perturbe  pas  la  liaison  C-O,  elle  ne  provoque  pas  de  rear¬ 
rangements. 

a.  Proposer  un  role  (ou  des  roles)  pour  la  pyridine. 

b.  Preciser  la  structure  de  Lewis  du  groupe  -SO2CI. 


2  •  Passage  du  tosylate  au  derive  halogene 


pose  A  est  soumis  a  Paction  du  chlorure  de  tosyle  (chlo- 
rure  de  paratoluenesulfonyle),  note  71vCl,  dans  la  pyridine, 
et  donne  B.Celui-ci  est  ensuite  melange  a  une  solution 
concentree  d’iodure  de  sodium  dans  la  propanone,  ce  qui 
permet  d’isoler  C  (C15H25IO). 

a.  Preciser  les  formules  de  B  et  de  C. 

b.  Justifier  que  le  groupe  tosylate  Ts-O-  est  un  bon  nucleo- 
fuge. 


Cl 


0 


Cl 


Composes  a  liaison  simple  carbone-oxygene 


IS) 

LU 


c.  Preciser  la  nature  du  mecanisme  qui  conduit  de  B  a  C. 

d.  Pour  quelle  raison  passe-t-on  par  Pintermediaire  du 
tosylate  B  ? 

3  •  Etapes  dans  la  synthese  de  l’oestrone 

Le  compose  D  est  traite  par  le  chlorure  de  l’acide  parato- 
luenesulfonyle  pour  donner  E  (C17H18O4S).  E,  traite  par 
le  cyanure  de  sodium,  conduit  a  F.  Par  une  suite  de  reac¬ 
tions,  F  conduit  a  G.  G,  soumis  a  Paction  de  l’acide  para- 
toluenesulfonyle,  donne  H.  L’ action  de  Piodure  de  sodium 
dans  la  propanone  sur  H  conduit  a  /. 


a.  Determiner  les  structures  de  E ,  F,  H  et  1. 

b.  Preciser  les  mecanismes  des  transformations  de  E  a  F 

et  de  H  a  /. 

(D’ apres  ConcoursX  -  ESPCI). 


Synthese  partielle  du  calacorene 


Synthese  d’un  sesquiterpene  (molecule  en  C15  ayant  trois 
fois  le  motif  isoprenique).  Le  calacorene  est  present  dans 
le  clou  de  girofle  notamment.  Seules  sont  decrites  les  etapes 
faisant  intervenir  les  reactions  au  programme  de  premiere 
annee.  Les  autres  sont  symbolisees  par  :  — *  — *  — - 
Prendre  soin  d’ecrire  toutes  les  fleches  representant  les 
deplacements  des  doublets  d ’electrons. 


Mg 


2-bromopropane  — - *•  E - >F 

EtjO  2)  H20 

H+(aq) 


N 


H20 


Hi  et  Hi 


OH 


meme  formule  brute 
(C6H9N) 

H 1  majoritaire 


HC1  v  KieXKl. 
- ►  Aj  majoritaire 

solvant  k2  isomere  de 

polaire  constitution  de  K\ 


H30+,  A 
-H20 


Mi  et  M2 
meme  formule 
brute 
(Ci5H20) 
Mi  majoritaire 


oc 


1  •  Ecrire  la  formule  topologique  des  composes  C,  D,  E , 
F,  Hh  H2,  /,  Kh  K2,  Mj  et  M2.  SOS. 


2  •  Decrire  le  mecanisme  de  la  reaction  de  E  a  F.  Quelle 
reaction  parasite  pourrait  se  derouler  si  Phydrolyse  etait 
menee  en  milieu  acide  trop  concentre  ?  Quelle  precaution 
experimentale  permettrait  d'eviter  celle-ci  ? 


3  •  Preciser  les  conditions  operatoires  requises  pour  deshy- 
drater  G.  Decrire  le  mecanisme  de  la  reaction  de  G  a  Hi. 
Justifier  que  H\  est  majoritaire  devant  H2. 

4  •  Combien  J  possede-t-il  de  stereoisomeres  ?  Les  desi¬ 
gner  a  l’aide  de  la  nomenclature  adaptee  ( R ,  S,  Z,  E)  en 
indiquant  la  relation  de  stereoisomerie  qui  existe  entre  eux 
(il  n’est  pas  demande  de  representer  les  stereoisomeres  ni 
de  les  nommer). 


5  •  Decrire  le  mecanisme  de  la  reaction  de  7  a  K 1.  Justifier 
que  Ki  est  majoritaire  devant  K2. 

6  •  Justifier  que  M\  est  majoritaire  devant  M2. 

SOS.  :  I  n’est  pas  isole. 


**Synthese  stereochimique 
du  moenocinol 


Le  moenocinol  de  formule  brute  C25H42O  est  un  alcool 
lipidique  obtenu  lors  de  Phydrolyse  de  deux  antibiotiques  : 
la  moenomycine  et  la  prasinomycine.  Des  notations  sim- 
plifiees  sont  proposees  pour  alleger  les  ecritures  des  for- 
mules. 


1  •  Le  2,2-dimethylhept-6-en-l-ol,  A  ,  mis  en  presence 
d’hydrure  de  sodium  NaH,  donne  un  compose  A'  et  un 
degagement  de  dihydrogene  ;  puis  P  addition  de  bromure 
de  benzyle  (P/tCIDBr)  fournit  un  compose  B  de  formule 
brute  C16H24O. 

a.  L’hydrure  de  sodium  est  suppose  agir  apres  dissocia¬ 
tion  en  ions.  Quels  ions  donne-t-il  ?  Quelles  proprietes 
peut-on  attendre  des  anions  formes  ?  Quelle  est  la  nature 
de  la  reaction  entre  Palcool  A  et  l’hydrure  de  sodium  ? 

b.  Quel(s)  mecanisme(s)  reactionnel(s)  peut-on  envisager 
pour  Pobtention  de  B  1  Justifier  la  reponse.  Donner  la 
formule  semi-developpee  de  B. 

2  •  B  ,  note  R 1  -  CJD  -  CH  =  CH2  est  scinde  par  les  reac- 
tifs  appropries  en  un  compose  C  ,  R 1  -  CLQ  -  CHO  ,  et  en 
methanal.  C ,  traite  par  la  base  conjuguee,  notee  LDA,  de  la 
diisopropylamine  ( [(CHj^CH^NH  ;  cf.  chap.  12  doc.  35), 
puis  oppose  au  bromure  de  geranyle,  (2£')-l-bromo-3,7-dime- 
thylocta-2, 6-diene,  notee  R2- Br,  conduit  a  D  de  formule 
brute  C25H38O2  et  divers  sous-produits.  SOS 
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Exercices 


a.  Comment  passer  de  B  a  C  ? 

b.  Donner  la  structure  de  D .  D  presente-t-il  des  stereoi- 
someres  enantiomeres  ?  Si  oui,  les  representer  en  preci- 
sant  la  configuration  absolue  du  ou  des  atomes  de  carbone 
asymetriques.  La  reaction  est-elle  stereospecifique  ? 

3  •  La  reduction  du  groupe  carbonyle  de  D  donne  un  alcool 
E  dont  la  deshydratation  acido-catalysee  fournit  F .  Donner 
les  formules  de  E  et  F  et  expliquer  la  reaction  de  passage  de 
E'aF. 

4  •  Le  traitement  de  F  par  un  reactif  approprie,  note  [HX  ] , 
permet  de  scinder  la  fonction  ether-oxyde  avec  obtention 
de  G  et  d’un  derive  benzylique  suivant  la  reaction  : 

[HX] 

7?-0-CH2-P/t  - -  R-On+Ph-CH2X 

L’oxydation  douce  de  G  permet  d’obtenir  H. 

a.  Proposer  un  reactif  pour  cette  oxydation. 

b.  Quelle  est  la  formule  semi-developpee  de  H  ? 

c.  Quel  interet  presente  l’utilisation  du  bromure  de  ben- 
zyle  au  cours  de  la  synthese  de  H  ?  On  donne  l’ordre  de 
grandeur  des  pA^  des  couples  mettant  en  jeu  les  acides 
suivants  : 


amine 

secondaire 

r2nh 

alcool 

primaire 

ff-OH 

aldehyde 

/H-CHj-CHO 

P*A 

=  35 

=  16 

=  20 

5  •  Le  nerol,  (2Z)-3,7-dimethylocta-2,6-dien-l-ol,  note 
A3  OH,  mis  en  presence  d’hydrure  de  sodium,  puis  de  bro¬ 


mure  de  benzyle  conduit  a  la  formation  de  I .  Donner  la 
formule  developpee  de  I  et  expliquer  sa  formation. 

6  •  Un  traitement  approprie  de  I,  note  R 4  -  CH  =  C(CH-j)2 , 
le  transforme  en  alcool  J,  note  A^-CLLOH  .  Le  traite¬ 
ment  de  J  par  le  chlorure  de  paratoluenesulfonyle  note 
7s -Cl  le  transforme  en  tosylate  7?4-CH2-0-7s  ,  dont 
le  chauffage  dans  la  propanone  a  reflux  en  presence  de 
bromure  de  lithium  permet  d’obtenir  le  derive  halogene 
K,  7?4-CH2-Br  ,  et  la  base  conjuguee  de  l’acide  parato- 
luenesulfonique  7s -OH. 

a.  Justifier  le  passage  par  l'intermediaire  du  tosylate. 
Pourquoi  ne  pouv ait-on  pas  traiter  J  par  HBr  aqueux  pour 
obtenir  K  ? 

b.  Par  quel  type  de  reaction  passe-t-on  du  tosylate  a  K  ? 

7  •  Le  magnesien  prepare  a  partir  de  K  est  oppose  mole  a 
mole  a  l’aldehyde  H  .  On  obtient,  apres  hydrolyse  acide, 
L  dont  la  deshydratation  en  milieu  acide  fournit  majori- 
tairement  M . 

a.  Le  compose  L  est-il  optiquement  actif  ?  Justifier  la 
reponse. 

b.  Expliquer  l'obtention  majoritaire  de  M  en  precisant  sa 
stereochimie. 

c.  Le  traitement  de  J  par  le  reactif  [HX ]  (voir  question  4) 
fournit  le  moenocinol.  Donner  la  formule  developpee  et 
la  stereochimie  du  moenocinol. 

SOS:  Utiliser  les  donnees  du  tableau  du  4«c.  pour  deter¬ 
miner  l’  action  de  la  base  LDA  sur  C. 

(D' apres  concours  X.ESPCI.) 


Applications 
du  premier  principe 
a  la  chimie 


•  Savoir  decrire  les  echanges  ener- 
getiques  d’un  systeme  ferme  en 
reaction  chimique. 

•  Savoir  definir  I’etat  standard  d’un 


INTRODUCTION^ 


constituant  pur  et  une  grandeur 
molaire  standard. 

•  Savoir  definir  l’enthalpie  stan¬ 
dard  et  l’energie  interne  stan¬ 
dard  de  reaction  ;  connaitre 
l’influence  de  la  temperature  sur 
ces  grandeurs. 

•  Savoir  definir  une  reaction  exo- 
energetique  ou  endoenergetique. 

•  Savoir  definir  et  utiliser  les 
enthalpies  standard  de  forma¬ 
tion,  d  ionisation,  d’attachement 
electronique  et  de  changement 
d’etat. 

•  Savoir  efifectuer  des  bilans  energe- 
tiques  pour  des  systemes  isobares 
en  reaction  chimique. 


Za  Thermodynamique  est  la  science  des  energies 
cachees  :  Tenergie  cinetique  que  possedent  les 
molecules  d’ungaz  ou  d’un  liquide  immobile  macro- 
scopiquement  ne  peut  etre  exprimee  a  partir  des  para- 
metres  mecaniques  macroscopiques  du  systeme.  Le 
caractere  cache  de  cette  energie  a  une  origine  simple : 
les  observations  et  les  mesures  que  nous  ejfectuons  sont 
a  caractere  macroscopique,  cest-a-dire  concernent  tou- 
jours  un  tres  grand  nombre  de  molecules  (de  I’ordre 
de  1020  !)  ;  elles  ne  nous  permettent pas  de  determi¬ 
ner  les  caracteristiques  (vitesse,  position)de  chacune 
d’ elles. 


•  Energie  de  reaction  et  de  chan¬ 
gement  d’etat  ( cf.  lre  5). 

•  Description  d’un  systeme  ferme 
en  reaction  chimique  :  avance- 
ment  de  la  reaction  ;  bilan  de 
matiere  ( cf.  chap.  3). 

•  Equation  d’etat  du  gaz  parfait 
( cf.  cours  de  Physique). 

•  Premier  Principe  de  la  Thermo¬ 
dynamique  :  energie  interne  U 
et  enthalpie  H  ( cf.  cours  de 
Physique) . 

•  Grandeurs  extensives,  grandeurs 
intensives  ( cf.  chap.  3). 

•  Derivees  d’une  fonction  de  plu- 
sieurs  variables  [cf.  cours  de 
Mathematiques ) . 


Les  energies  liant  les  electrons  aux  atomes  ou  les  atomes 
entre  eux  au  sein  des  molecules  sont  d’origine  electro- 
magnetique,  mais  les  ordres  de  grandeur  des  charges 
(10-19C)  et  des  distances  { 10~10m)  mises  enjeufont 
de  ces  energiesdes  energies  cachees ;  les  energies  de  liai- 
sondes  atomes  et  des  molecules  ainsi  que  les 
energies  d’interactions  intermoleculaires  ne  peuvent 
etre  etudiees  que  dans  le  cadrede  la  Thermodynamique. 
Dans  ce  chapitre,  nous  allons  apprendre  a  analyser  les 
manifestations  energetiques  des  reactions  chimiques. 
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Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 
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Doc.  1  L’energie  liberee  par  la 
combustion  du  methane  sert  a  ele- 
ver  la  temperature  des  produits  de 
la  combustion,  mais  aussi  celle  de 
l’air  environnant,  et  celle  du  tube 
a  essai  et  de  son  contenu. 


injection  du  combustible  H2 
l  , — 1  injection 
vJ  by  du  comburant  CL 


chambre  de 
combustion 


tuyere  d'ejection 
des  produits 
de  combustion 


produits  de  combustion 
ejectes  a  grande  vitesse 


Doc.  2  Principe  de  la  propulsion 
spatiale.  La  reaction  entre  le  com¬ 
bustible  et  le  comburant  sous  pres- 
sion  foumit  des  gaz  dont  la  pression 
et  la  temperature  sont  tres  elevees. 
En  se  defendant  dans  une  tuyere 
specialement  profilee,  ce  melange 
gazeux  acquiert  de  l’energie  cine- 
tique  macroscopique.  C’est  sur 
l’expulsion  de  gaz  a  grande  vitesse 
que  repose  le  principe  de  la  pro¬ 
pulsion  spatiale. 


circuit 

d'utili- 

sation 


electrolyte  : 
solution 
de  potasse 


combus¬ 
tible  — ; 

H2 

h2 

vapeur 

d'eau 


OH~ 

K+— ► 

OH~ 

K+— 

OH~ 

L 

K+— >- 

J 

combu- 

; - rant 

02 

~  02  + 
vapeur 
d'eau 


electrodes  poreuses 


Doc.  3  Schema  de  principe  d’une 
pile  a  combustible  PL  /  O2  . 


D  Utilisation  du  Premier  Principe 

1.1  •  Echanges  d'energie  d'un  systeme 
en  reaction  chimique 


■  La  flamme  d’un  bee  Bunsen  est  le  siege  de  la  reaction  d’equation  : 

CH4  (g)  +  2  02  (g)  =  C02  (g)  +  2  H20  (g) 

Cette  reaction  libere  de  Lenergie  qui  est  captee  en  partie  par  ses  produits  et, 
pour  une  autre  partie,  par  le  milieu  environnant  (air,  tube  a  essai,  ...)  dont  la 
temperature  s’eleve  (doc.  1). 

■  Le  gaz  a  I’eau  est  un  melange  equimolaire  de  monoxyde  de  carbone  et  de 
dihydrogene  obtenu  quand  de  la  vapeur  d’eau  passe  sur  une  couche  de  coke 
(carbone  utilise  dans  l’industrie)  chauffee  au  rouge  : 

C  (s)  +  H20  (g)  =  CO  (g)  +  H2  (g) 

Cette  reaction  necessite  un  apport  permanent  d'energie  thermique,  captee  par 
ses  reactifs  et  utilisee  pour  la  transformation  chimique. 

■  L’energie  liberee  par  une  reaction  chimique  n’est  pas  necessairement 
thermique.  La  reaction  d’equation  : 

2  H2  (g)  +  02  (g)  =  2  H20  (g) 


libere  de  Lenergie  : 

•  essentiellement  sous  forme  thermique  dans  un  chalumeau  ; 

•  sous  forme  thermique  dont  une  partie  est  aussi  convertie  en  energie  cinetique 
macroscopique  dans  les  tuyeres  des  moteurs  de  la  fusee  Ariane  (doc.  2) ; 

•  sous  forme  thermique,  mais  aussi  electrique,  dans  une  pile  a  combustible 
(doc.  3),  comme  celles  qui  equipent  les  missions  spatiales  ou  certains  vehi- 
cules  electriques. 

Les  manifestations  energetiques  accompagnant  le  deroulement  d’une  reaction 
chimique  dependent  bien  sur  du  systeme  chimique  considere  (nature  de  la  reac¬ 
tion,  proportions  des  reactifs),  mais  aussi  de  son  environnement  et  en  particu- 
lier  des  proprietes  de  permeabilite  des  parois  qui  le  delimitent. 


1.2  •  Premier  Principe  de  la  Thermodynamique 

La  consideration  de  Lenergie  interne  U  permet  d’etablir  des  bilans  energetiques 
pour  des  systemes  complexes  en  respectant  le  principe  fondamental  de  conser¬ 
vation  de  l’energie  : 


L’energie  totale  d’un  systeme  isole  se  conserve. 


Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


frontiere  mobile 


milieu 

exterieur 


paroi  fixe 


Doc.  4  La  pression  exterieure  est 
uniforme  si  elle  a  la  meme  valeur  en 
chaque  point  de  la  frontiere  mobile 
du  systeme. 

(*)  Dans  cet  ouvrage  on  utilisera  indif- 
feremment  quantite  de  chaleur  ou  trans¬ 
fer!  thermique. 


1.2.1.  Enonce  du  Premier  Principe 


•  Pour  tout  systeme  macroscopique,  on  peut  definir  une  fonction  d’etat 
extensive,  homogene  a  une  energie,  appelee  energie  interne  et  notee  U. 

•  V  peut  varier  a  la  suite  d’echanges  de  matiere  et  d’energie  avec  le 
milieu  exterieur  ou  a  la  suite  de  processus  internes  au  systeme. 

•  Cas  particulier 

Soit  un  systeme  ferme  (if),  immobile  dans  le  referentiel  d’etude  et 
effectuant  une  transformation  entre  deux  etats  1  et  2.  Soit  W i_>2  et 
Qi->2  >  le  travail  et  la  quantite  de  chaleur  echanges(i)  par  (ff)  avec 
le  milieu  exterieur  au  cours  de  cette  transformation  ;  la  variation 
d’energie  interne  correspondante,  Af/i_>2  >  satisfait  a  la  relation  : 

A£/i_>2  =  Ui- U\=  VV  1^2  +  0l->2  (IS-!) 


Dans  cette  relation,  W\^2  represente  le  travail  macroscopique  total  re9U  par 
le  systeme  de  la  part  du  milieu  exterieur  :  travail  volumique,  electrique,  etc. 

1.2.2.  Cas  oil  le  seul  travail  est  volumique 

En  supposant  la  pression  exterieure  uniforme  sur  toute  la  frontiere  mobile 

(doc.  4)  du  systeme  :  /•v2 

W^2  =  -PexfdV 

Jv, 

Deux  cas  particuliers  se  rencontrent  frequemment : 


■  Transformation  isochore  (a  volume  constant) 

Wi^2  =  0  ;  alors  la  relation  (15.1)  conduit  a  :  Al/i_>2  =  0i->2 


(**)  •  Une  transformation  est  dite  mono¬ 
hare  si  elle  se  deroule  sous  une  pres¬ 
sion  exterieure  constante. 

•  Si  les  etats  extremes  de  cette  trans¬ 
formation  sont  des  etats  d’equilibre 
mecanique,  on  a  done  : 

Pl=Pext  et  P2  =  Pext 
Pour  une  telle  transformation  : 

s _ P1 Zfl _ - 


/  \ 

(***)  En  notant  W*  i_>2  le  travail  non 

volumique,  le  travail  total  se  met  sous 
la  forme  :  ry2 

^l-*2  =  -PexfdV+W*!^ 

JVi 

Si  W*\_>2  est  non  nul  : 

•  la  relation  (15.2)  s’ecrit : 

AUi_>2  =  Qv  l->2  +  W*!-,2 

•  la  relation  (15.3)  s’ecrit : 

Affi— »2  =  Qp  1-42  +  1L*i_>2 

\ _ _ _ 


Au  cours  d’une  transformation  isochore,  le  transfert  thermique 
Qv i_>2  entre  le  milieu  exterieur  et  un  systeme  ferme,  immobile 
dans  le  referentiel  d’etude  et  dont  le  seul  travail  est  volumique,  est  egal 
a  la  variation  d’energie  interne  du  systeme. 

Af/i^2  =  0vl^2  (15.2) 


■  Transformation  monobare  entre  deux  etats  d’equilibre  mecanique 

Precisons  W pour  une  transformation  monobare!**!  ■ 

[v 2 

^l->2=  ~Pext-(V2~Vl)=  ~P2-Vl  +P\ -V\ 

JV, 

Alors  la  relation  (1 5.1)  conduit  a  :  U2—U1  =  ~ P2  •  ^2  +  Pi  •  Vi  +  0i->2 
Soit:  (02  +P2- V2)  _  (01  +  P\ •  V\)  =  01^2 

En  utilisant  la  fonction  enthalpie  H  =  U  +  p .  V,  on  obtient  : 

A//l^2  =  ff2-ffl  =  0t^2 

Au  cours  d’une  transformation  monobare  entre  deux  etats  d’equilibre 
mecanique,  la  quantite  de  chaleur  echangee  avec  le  milieu  exterieur  par 
un  systeme  ferme,  immobile  dans  le  referentiel  d’etude  et  dont  le  seul 
travail  est  volumique,  est  egale  a  la  variation  d’enthalpie  du  systeme. 

Affi->2  =  0pt->2  (15-3) 


Dans  ce  qui  suit,  les  seuls  transferts  entre  le  systeme  et  le  milieu  exterieur  sont 
des  transferts  thermiques  ou  de  travail  volumique !" . K 

$)Pour  s’ entrainer  :  ex.~l 


439 


Hachette  Livre  -  H  Prepo  I  Chimie,  lre  an  nee,  PCSI-  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Hachette  Livre  -  H  Prepa  I  Chimie,  lre  annee,  PCSI- La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


s 


Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


E)  Energie  interne  et  enthalpie 
d'un  systeme 


© 


2.1  •  Proprietes  des  corps  purs 

Avant  de  considerer  les  melanges,  rappelons  quelques  proprietes  des  corps  purs. 

■  Gaz  reel  assimile  a  son  gaz  parfait  associe 

L’energie  interne  molaire  Um  et  l’enthalpie  molaire  Hm  d’un  gaz  parfait  ne 
dependent  que  de  la  temperature. 


■ 

Pour  toutes  les  especes,  les  capacites 
calorifiques  molaires  a  volume  constant 
ou  sous  pression  constante  sont  posi¬ 
tives  :  l’energie  interne  molaire  Um  et 
l’enthalpie  molaire  Hm  d'un  corps  pur 
sont  done  des  fonctions  croissantes  de 
la  temperature. 

V _ _ _ 


■  Phase  condensee,  liquide  ou  cristal 

L’energie  interne  molaire  Um  et  l’enthalpie  molaire  Hm  d’un  corps  condense 
ne  dependent  pratiquement  que  de  la  temperature  car  le  volume  molaire  Vm 
est  negligeable  et  pratiquement  independant  des  conditions  de  temperature  et 
de  pression.  Nous  admettrons  done  que,  dans  tous  les  cas  : 


L’energie  interne  molaire  Um  et  l’enthalpie  molaire  Hm  d’un  corps 
pur  dans  un  etat  physique  donne  ne  dependent  pratiquement  que  de 
la  temperature. 


tWm 

1  dT 


=  CV(T )  et 

v 


\  dV 


=  0  (15.4); 

It 


ft 

I  dp 


)  »  0  (15.5) 

It 


Cv  (T)  et  Cp  ( T )  sont  respectivement  les  capacites  calorifiques  molaires 
a  volume  constant  et  sous  pression  constante  du  corps  pur  considere 
dans  l’etat  physique  considere. 


Remarque 

ICes  approximations  sont  excellentes  tant  que  les  pressions  raises  en  jeu  ne  devien- 
nent  pas  tres  grandes.  Elies  sont  inacceptables  en  Geochimie,  par  exemple,  car  les 
pressions  se  chiffrent  alors  en  milliers  de  bars( '  \ 


(*)  Conditions  regnant  a  l’interieur  de 
la  Terre. 

\ _ / 


Dans  ces  conditions,  les  variations  d’energie  interne  et  d’enthalpie  molaires  d’un 
corps  pur  dans  un  etat  physique  donne  entre  deux  etats  (1)  et  (2),  respectivement 
caracterises  par  {p  j,  V\,  T\)  et  ( p2 ,  V2,  T2),  se  calculent  par  integration  : 

Um(2)  -  Um(  1 )  =  f2  CV{T).  dT  et  //m(2) -//m(l)  =  f"  Cp(T).dT 

J' L  Jr  1 

En  revanche,  il  est  impossible  d’attribuer  une  valeur  absolue  a  l’energie  interne 
molaire  et  done  a  l’enthalpie  molaire  des  differents  corps  purs. 


2.2  •  Melanges 

Un  melange  est  constitue  a  partir  de  plusieurs  corps  purs,  chacun  d’eux  etant 
un  constituant  du  melange.  Pour  decrire  le  systeme  avec  plus  de  precision,  il 
peut  etre  necessaire  d’indiquer  1’etat  physique  des  constituants  : 

On  appelle  constituant  physico-chimique  d’un  systeme,  une  espece 
chimique  dont  on  a  precise  1  'etat  physique. 


2.2.1.  Melanges  de  gaz  parfaits 

L’energie  interne  d’un  melange  de  gaz  parfaits  occupant  un  volume  V  a  la  tem¬ 
perature  T  est  la  somme  des  energies  internes  de  chaque  constituant  a  cette  tem¬ 
perature.  Soit,  en  notant  Um  ,■  l’energie  interne  molaire  du  z'-ieme  constituant : 
U(T,  V,  nh  n2....,  «,)=  X  ni.Umj(T) 
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C02(g) 


Doc.  5  Ce  systeme  comporte  trois 
phases,  chacune  d’elles  n’etant 
constituee  que  d’une  seule  espece. 
II  est  le  siege  de  la  reaction  d  ’equa¬ 
tion  : 

CaC03  (s)  =  CaO  (s)  +  C02  (g) 


(*)  Le  pascal  est  une  unite  tres  petite  : 
la  pression  atmospherique  au  niveau  de 

la  mer  est  voisine  de  101  kPa. 

_ 


De  meme,  l’enthalpie  d’un  melange  de  gaz  parfaits  a  la  temperature  T  sous  la 
pression  p  est  la  somme  des  enthalpies  de  chaque  constituant  a  cette  temperature, 
soit,  en  notant  Hmj  l’enthalpie  molaire  du  ;-ieme  constituant : 

H(T,p,  m,  «2,  ...,«/)=  X  ni-Hm,i(T) 
i 

2.2.2.  Melanges  comportant  des  corps  condenses 

Les  melanges  heterogenes  que  nous  considererons  cette  annee  en 
Thermodynamique  chimique  sont  des  melanges  dans  lesquels  chaque  phase 
condensee,  liquide  ou  solide,  n’ est  constituee  que  d'un  seul  corps  pur  (doc.  5) ; 
le  cas  des  solutions  ne  sera  pas  considere.  Or,  nous  avons  admis  que  l’energie 
interne  et  l’enthalpie  d’un  corps  pur  condense  ne  dependent  pratiquement  que 
de  la  temperature.  II  en  resulte  done  que  : 

Pour  des  melanges  de  gaz  (assimiles  a  des  gaz  parfaits)  et  de  phases 
condensees  pures  (dont  le  volume  est  suppose  invariable) : 

U(T,  V,  Hi,  «2,  “X  ni-Um,i(T)  (15.6) 

i 

H(T,p,  «i,  n2,  ...,  ni)*=Ylni.Hmti(T)  (15.7) 


2.3  •  Etats  standard 

2.3.1.  Etats  standard  d'un  constituant 

Les  etats  standard  d’un  constituant  physico-chimique  sont  des  etats  particu¬ 
lars,  choisis  conventionnellement  : 

•  Quel  que  soit  l’etat  physique  du  constituant,  les  etats  standard 
correspondent  a  une  pression  dite  standard,  notee  p°  et  convention¬ 
nellement  fixee  a  100  000  pascals^. 

p°  =  100  000  Pa  =  1,00000  bar 

•  A  chaque  temperature,  correspond  un  etat  standard  particulier  ; 
il  est  done  necessaire  de  preciser  la  temperature  pour  definir  l’etat 
standard  considere. 

•  L’etat  standard,  a  la  temperature  T,  d’un  constituant  gazeux,  pur 
ou  dans  un  melange,  est  l’etat  du  gaz  parfait  associe,  a  la  meme 
temperature  T  et  sous  la  pression  standard  p°. 

•  L’etat  standard,  a  la  temperature  T,  d’un  constituant  dans  un  etat 
condense  (liquide  ou  cristal),  pur  ou  dans  un  melange,  est  l’etat  de  ce 
constituant  pur,  dans  le  meme  etat  physique,  a  la  meme  temperature 
T  et  sous  la  pression  standard  p°. 


La  notion  d’etat  standard  d’un  constituant  a  la  temperature  T  n’implique  pas 
que  l’etat  physique  de  ce  constituant  soit  le  plus  stable,  a  cette  temperature. 

Exemple  :  A  50  °C  sous  100  kPa,  la  phase  stable  de  l’eau  est  l’eau  liquide,  mais 
on  peut  definir  l’etat  standard,  a  cette  temperature,  des  trois  phases. 

•  L’etat  standard  de  1’eau  vapeur  est  l’eau,  gaz  parfait  a  50  °C  sous  100  kPa  ; 
e’est  un  etat  hypothetique  car  une  telle  vapeur  se  liquefierait  spontanement, 
pour  conduire  a  un  melange  d’eau  liquide  et  de  vapeur  d’eau. 

•  L’etat  standard  de  l’eau  cristal  est  la  glace  pure  dans  les  memes  conditions  ; 
e’est  un  etat  hypothetique  car  un  tel  cristal  fondrait  spontanement. 

•  L’etat  standard  de  l’eau  liquide  est  le  liquide  pur  dans  les  memes  conditions ; 
e’est  un  etat  realisable  en  pratique. 
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(*)  Un  corps  simple  est  un  corps  pur 
constitue  des  atomes  d’un  seul  element 
chimique. 


temperature 

etat  standard 

au-dela 

de  2  533  K 

etat  gaz  parfait,  pur, 
monoatomique 

de  505,12  K 
a  2  533  K 

etain  liquide 

de  495  K 
a  505,12  K 

cristal  d’etain  Sn  y 
(orthorhombique) 

de 291 K 
a  495  K 

cristal  d’etain  Sn  (3 
(quadratique) 

de  OK 

a  291  K 

cristal  d’etain  Sn  a 
(cubique) 

Doc.  6  Differents  etats  standard  de 
reference  de  1’etain  en  fonction  de  la 
temperature. 


2.3.2.  Etats  standard  de  reference  d'un  element  chimique 

Les  elements  sont  des  constituants  a  partir  desquels  tous  les  edifices  chimiques 
peuvent  etre  engendres.  A  un  element  peuvent  correspondre  plusieurs  corps 
simplest.  II  est  done  necessaire  de  preciser  encore  la  notion  d’etats  standard  : 
on  introduit  alors  la  notion  d’etats  standard  de  reference  d’un  element. 

Cas  general  : 

L’etat  standard  de  reference  d’un  element,  a  la  temperature  T,  est 
l’etat  standard  du  corps  simple,  dans  l’etat  physique  le  plus  stable,  a 
cette  temperature  (doc.  6). 


Cas  particuliers  : 

Pour  les  elements,  autres  que  les  gaz  nobles,  dont  le  corps  simple  a  une 
temperature  d’ebullition,  sous  1  bar,  inferieure  a  25  °C,  l’etat  de  refe¬ 
rence  est  le  gaz  parfait  diatomique  sous  1  bar,  quelle  que  soit  la  tem¬ 
perature  (e’est-a-dire  des  0  K).  C’est  le  cas  pour  les  elements  hydrogene, 
azote,  oxygene,  fluor  et  chlore. 

Pour  le  carbone,  l’etat  de  reference  est  le  graphite  a  toute  temperature. 
Dans  le  cas  ou  il  existe  plusieurs  corps  simples  stables  de  l’element  a 
l’etat  gazeux,  l’etat  de  reference  est  la  forme  de  plus  faible  atomicite, 
presente  en  quantite  notable  a  l’ebullition,  sous  1  bar. 


Exemple  : 

•  Pour  l’oxygene,  l’etat  de  reference  est  le  dioxygene  02  et  non  le  trioxygene 
O3  ou  le  monooxygene  O,  car  ces  especes  ne  sont  pas  stables  par  rapport  a  O2. 

•  Pour  le  sodium  au-dessus  de  sa  temperature  d’ebullition,  l’etat  de  reference 
est  le  gaz  parfait  monoatomique  Na,  et  non  Na2,  moins  abondant. 

•  Pour  le  soufre  et  le  phosphore,  au-dessus  de  leur  temperature  d’ebullition, 
l’etat  de  reference  est  le  gaz  parfait  diatomique,  respectivement  S2  et  P2,  alors 
que  leurs  cristaux  comportent  respectivement  des  molecules  Sg  et  P4. 
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2.3.3.  Energie  interne  standard 

et  enthalpie  standard  d'un  systeme 

L’energie  interne  standard  U°  et  l’enthalpie  standard  H°  d’un  systeme 
sont  les  valeurs  de  l’energie  interne  et  de  l’enthalpie  du  systeme  lorsque 
chacun  de  ses  constituants  est  dans  son  etat  standard. 

t/°  ( T ,  n  „  n 2, ..., «;)  =  2  n, .  U^/T)  et  H°  ( T,n ,,  n 2, ..., «,)  =  X  «/  •  HmJT) 
i  i 


Pour  les  constituants  consideres  cette  annee,  l’etat  standard  est  l’etat  de  corps 
pur  sous  la  pression  p°. 


Avec  les  approximations  precedentes  (gaz  assimile  a  des  gaz  parfaits, 
phases  condensees  pures  dont  le  volume  est  invariable),  on  peut 
confondre  U°  et  V  de  meme  que  //°  et  H. 

U(T,  V,  «!,  n2,  ...,  nt)  =  U°(T,  nt,  n2,  ...,  n{)  =  J)  U°m  i (T)  (15.8) 

i 

H(T,p,  m,  n2,  ...,  nO  «  H°(T,  n\,  n2,  ...,  «j)  =X  ni.H0m>i(T)  (15.9) 
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2.4  •  Energie  interne  et  enthalpie 

d'un  systeme  ferme  en  reaction  chimique 

2.4.1.  Grandeurs  standard  U°  et  H° 


Doc.  7  A  temperature  constante, 
1’ enthalpie  d’un  systeme  ferme  en 
reaction  chimique  peut  etre  consi- 
deree  comme  une  fonction  affine 
de  l’avancement  t,  de  la  reaction. 


Soit  un  systeme  ferme  constitue  des  especes  B\,  B 2  ...  dont  les  quantites  de 
matiere  respectives  sont  «qi>  «02>  ■■■  Supposons  ce  systeme  siege  d’une  reac¬ 
tion  chimique  d’ equation  : 

0=  Xvi-fi, 

Soit  £  l’avancement  de  cette  reaction  dans  le  systeme  ;  pour  tout  constituant 
Bj,  la  quantite  de  matiere  «,■  s’exprime  par  (c/.  chap.  3  §  1.3.3.)  : 

»;  =  «oi  +  v; .  | 

Nous  venons  de  voir  que  les  grandeurs  standard  d’un  systeme  sont  donnees 
par  : 

U\T,  nh  n2, ..  ,  m)  =  X  B/.  £/«,,■  (T)  et  H°(T,  nh  n2, .. ,  «,)  -  X  «i-  U°m,i  (T) 
i  i 

Nous  en  deduisons  : 

t^  =  E(»0«  +  V/.©.£^,,/(r)  et  //°  =  X  («0i  +  V,-.  .  t/m,i  (fi) 


A  temperature  constante,  l’energie  interne  standard  et  Penthalpie 
standard  d’un  systeme  ferme  en  reaction  chimique  sont  des  fonctions 
affines  de  l’avancement  de  la  reaction  (doc.  7). 


2.4.2.  t/et  H 


Avec  les  approximations  precedentes  (gaz  assimile  a  des  gaz  parfaits  ; 
phases  condensees  pures  dont  le  volume  est  invariable),  on  peut 
confondre  £7°  et  U,  de  meme  que  /£°  et  H. 

U(T,  V,  n\,  n2,  iij)  ~  U°(T,  m,  n2,  ...,«,  )  =  X  («0i  +  vi ■  £)  •  ^m,  i (T) 

'  (15.10) 

H(T,p,  m,  n2,  ...,  ni)«H°(T,  m,  n2,  ...,  n,)  =X  («0i  +  Vi- -Hm,  i(T) 

*'  (15.11) 

A  temperature  constante,  l’energie  interne  et  l’enthalpie  d’un  systeme 
ferme  en  reaction  chimique  peuvent  etre  considerees  comme  des 
fonctions  affines  de  l’avancement  de  la  reaction. 


j)  Enthalpie  et  energie  interne 
de  reaction 


3.1  •  Definition  generale  (Tune  grandeur  de  reaction 


■  Soit  un  systeme  chimique  en  reaction  chimique  et  X  une  grandeur  extensive 
de  ce  systeme.  L’ equation  de  la  reaction  etant  etablie,  l’avancement  ^corres- 
pondant  peut  etre  defini.  La  grandeur  X  du  systeme  est  alors  une  fonction  des 
parametres  physiques  T  et  p,  et  de  l’avancement  £ . 


Les  variables  T  et  p  etant  bloquees,  la  derivee  partielle  de  X  par  rapport 
a  £est,  par  definition,  la  grandeur  X  de  reaction.  Elle  est  notee  XrX  : 


y  _[3Z 

r  [af 


T,P 


(15.12) 
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Doc.  8  Distinction  entre  ArX  et 
AXi_>2. 

Au  cours  d’une  transformation  se 
deroulant  a  T  et  p  constants  : 
•AX1_>2  =  X(2)-X(1) 

=X(T1,p1,fe)-XCT1,p1^1) 

•ArX(l)=(^)  pour  £  =  £1 
\  #/T,p 

represente  la  pente  de  la  tangente 
a  la  courbe  au  point  d’abscisse  E,\. 


■  La  definition  des  grandeurs  de  reaction  fait  intervenir  £  ;  or  £  depend  de 
l’ecriture  de  L  equation.  Les  grandeurs  de  reaction  sont  done  associees  a  une 
equation  de  reaction.  Multiplier  les  coefficients  de  cette  equation  par  A  entraine 
la  multiplication  par  A  des  grandeurs  de  reaction. 

D’apres  sa  definition,  la  grandeur  de  reaction  ArX  a  la  dimension  de  X 
divisee  par  une  quantite  de  matiere  (d’avancement). 

Les  grandeurs  de  reaction  dependent  de  l’etat  physique  des  differents 
constituants  :  il  est  done  necessaire  de  preciser  cet  etat ;  on  utilise  les  nota¬ 
tions  (s),  (£)  et  (g)  pour  indiquer  les  etats  solide,  liquide  et  gazeux. 

■  Le  symbole  Ar  represente  l’operateur  ,  derivee  partielle  par 

rapport  a  T et p  etant  bloquees.  Ce  symbole  ne  doit  pas  etre  confondu  avec 
A  qui  represente  la  variation  de  la  grandeur  X  entre  deux  etats  du  systeme. 

Le  symbole  Ar  est  defini  pour  chaque  etat  du  systeme  alors  que  le  sym¬ 
bole  A  n’a  de  sens  qu’entre  deux  etats  du  systeme  (doc.  8). 

A  X(  1)  —  f  ——  I  dans  1’etat  (1)  est  defini  par  le  triplet  (T\,  p\,  £{)  alors 
r  w&T.p 

que  AXi^2  =X2-Xi=  X(T2,  p2,  £>)  -  X(TU  ph  &)  depend  de  deux 
triplets  (Ti,pi,  £i)  et  (T2,P2,  &)■ 

A  T  et  p  constants,  il  est  possible  de  calculer  AXi_>2  par  integration 
de  ArXi^)  entre  £2  et  : 

AX^2=  (i2ArX.df 
Jfi 


■  ArX  et  AXi_>2  n’ont  pas  la  meme  dimension  :  ArX  est  une  grandeur  intensive 
tandis  que  AX  i_>2  est  une  grandeur  extensive. 

3.2  •  Enthalpie  standard  et  energie  interne 
standard  de  reaction 


3.2.1.  Enthalpie  standard  et  energie  interne  standard 
de  reaction 

Soit  H°  et  U°,  l’enthalpie  et  l’energie  interne  standard  d’un  systeme  ferme  en 
reaction  chimique  selon  une  equation  donnee  ;  soit  £,  l’avancement  corres- 
pondant  : 

U°=X(noi+Vi.Z).uij(T)  et  H°  =  £  («o/  +  v/.  $).#£,  i(T) 

i  i 

H°  et  U°  ne  dependent  que  du  parametre  physique  T  et  de  l’avancement  £. 

Par  definition  : 


•  L’energie  interne  standard  de  reaction  A rt/°  est  egale  a  la  derivee 
partielle,  par  rapport  a  £,  de  l’energie  interne  standard  U°  du 
systeme,  la  variable  T  etant  bloquee. 

•  L’enthalpie  standard  de  reaction,  A  rH°,  est  egale  a  la  derivee  par¬ 
tielle,  par  rapport  a  £,  de  l’enthalpie  standard  H°  du  systeme,  la  variable 
T  etant  bloquee. 
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En  derivant  par  rapport  a  les  expressions  de  H°  et  U°,  on  obtient  les  expres¬ 
sions  des  grandeurs  standard  de  reaction  en  fonction  des  grandeurs  molaires  : 


(15.13) 


A//<,  =  (^?i  =Xv,-.<,(D  (15.14) 

v  It  i 

Les  grandeurs  standard  de  reaction  A rH°  et  A rt/°  ne  dependent  que 
de  l’equation  ecrite  et  de  la  temperature. 


3.2.2.  Enthalpie  et  energie  interne  de  reaction 

Soit  H  et  U,  l’enthalpie  et  l’energie  du  systeme  precedent : 

•  L’energie  interne  de  reaction  ArU  est  egale  a  la  derivee  partielle,  par 
rapport  a  £,  de  l’energie  interne  U  du  systeme,  les  variables  T  et  p 
etant  bloquees. 

•  L’enthalpie  de  reaction  A rH  est  egale  a  la  derivee  partielle,  par  rap¬ 
port  a  £,  de  l’enthalpie  H  du  systeme,  les  variables  T  et  p  etant  bloquees. 


En  derivant,  par  rapport  a  £,  les  expressions  approchees  de  H  et  <7,  on  obtient 
les  expressions  de  grandeurs  de  reaction  en  fonction  des  grandeurs  molaires  : 


ArHlfl  -^i.H^iiT)  et  A  rt/=(^-)  ^.U^T) 


T,P 


dU\ 


95  J 


T.P 


3.2.3.  Relation  entre  enthalpie  standard 
et  enthalpie  de  reaction 


1CH4  (g)  +  2  02  (g) 

=  1  C02  (g)  +  2  H20  (g) 
AtH°  =  -  758,23  kJ.mol-1 
1CH4  (g)  +  2  02  (g) 

=  1  C02  (g)  +  2  H20  (€) 
AtH°  =  -  890,34  kJ.mor1 
2  CH4  (g)  +  4  02  (g) 

=  2  C02  (g)  +  4  H20  (€) 

ArH°  =  -  1  780,68  kJ.mol-' 

\ _ _ _ 

Doc.  9  Enthalpies  standard  de 
reaction  pour  l’oxydation  complete 
du  methane  a  25  °C. 


En  general,  les  grandeurs  de  reaction  et  les  grandeurs  standard  correspondantes 
sont  differentes.  Cependant,  pour  les  systemes  consideres  cette  annee,  on  peut 
confondre  U°  et  U,  de  meme  que  H°  et  H  .  II  est  done  possible  de  confondre 
A rH°  et  A XH  d’une  part,  et  ArI/°  et  A rU  d’autre  part. 


Pour  des  systemes  formes  de  gaz  (assimiles  a  des  gaz  parfaits)  et  de 
phases  condensees  pures  (dont  le  volume  est  suppose  invariable) : 

A  rH~  A  r/7°  =  E  v; .  //jj,  j(T)  (is.15) 

i 

A  r(/=  A  r U°=  E  V,- .  (7®  ^ i(T)  (15.16) 

i 

D’apres  leurs  definitions,  A rH°  et  Arf/°  sont  homogenes  a  des  energies 
par  mole  td’avancement) :  elles  sont  generalement  exprimees  en  kj .  mol-1. 


Les  grandeurs  de  reaction,  pour  une  reaction  donnee,  dependent  de  l’etat 
physique  des  constituants  mis  en  jeu  et  de  l'equation  de  celle-ci  (doc.  9). 
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Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


Etude  de  A rH°(T)  et  A rU°(T) 


4.1  •  Influence  de  la  temperature 

4.i.i.  A  rH°(T) 

Pour  determiner  1’influence  de  la  temperature  sur  l’enthalpie  standard  de 
reaction  A r//°,  calculons  sa  derivee  par  rapport  a  T. 


ATH°  =  ^vi.H0mJ(T)-donc: 
i 


dA  SH° 
~d7^ 


d(?  v,. <,(!)) 
dL 


=  2  V: 


*<AT) 

d  T 


La  derivee,  sous  pression  constante  p  =p° ,  de  l’enthalpie  molaire  standard  du 
constituant  5,  est,  par  definition,  egale  a  la  capacite  calorifique  molaire 
standard,  sous  pression  constante,  de  ce  constituant,  Cpmj.  Done  : 


dA  rH° 
d  T 


C 


o 

p  m,  i 


Dans  de  nombreux  enonces ,  1 '  indice  m 
des  capacites  calorifiques  molaires  est 
souvent  omis. 

L’unite  de  la  grandeur  fournie 
J.K-1  .mol-1  indique  cependant  qu’il 
s’agit  bien  d’une  grandeur  molaire. 


La  quantite  2  v,- .  C°p  m  ;  peut  etre  consideree  comrne  la  derivee,  par  rapport  a 

l’avancement,  de  la  capacite  calorifique  standard,  sous  pression  constante,  du 
systeme  en  reaction  chimique  : 

C°P  =  2  rn .  CpV,-  =  X  (not  +  v, .  § .  CpV, 

i  i 


D’apres  la  relation  de  definition  d’une  grandeur  de  reaction  (1 5. 1 2),  2  v ,  •  C°p  m  ,■ 
est  la  capacite  calorifique  standard  de  reaction,  sous  pression  constante ,  ArCp. 

ArC«  =  Xv,..C«m„  (IS.  1 7) 


© 


4.1.2.  A rU°(T) 


Pour  determiner  l’influence  de  la  temperature  sur  l’energie  interne  standard  de 
reaction  A rf/°,  calculons  sa  derivee  par  rapport  a  T. 


\U°  =  XVi-U°mAr) 

i 


done  : 


dArC/°  d  U°j(T) 

d  T  AT  i1'  AT 


La  derivee,  sous  pression  constante  p  =  ,  de  l’energie  interne  molaire  stan¬ 

dard  du  constituant  Bj  n’est  pas,  en  general,  egale  a  la  capacite  calorifique 
molaire  standard,  a  volume  constant,  de  ce  constituant,  C?,-. 


C° 

Lvm,i 


Mi] 

l  dT  lv*\  dT  )p 


Cependant,  dans  le  cadre  de  L approximation  qui  consiste  a  considerer  que  les 
energies  internes  molaires  ne  dependent  que  de  la  temperature,  les  deux  deri- 
vees  partielles  de  U  ne  peuvent  plus  etre  distinguees  et  Lon  a  : 


C°  ■  « 

Vvm,  i 


AT 


s 


Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


Done  : 


dAr{/° 

AT 


•Svf.d 


-0 

vm  ,i 


■  A  ,.C<? 


La  quantite  2  v; .  Cv  m  est  appelee  capacite  calorifique  standard  de  reaction 

i 

a  volume  constant. 


(*)  Historiquement  les  relations  (15.18) 
et  ( 1 5. 1 9)  ont  ete  presentees  comme  des 
lois.  Elies  sont  aujourd'hui  le  resultat 
de  demonstrations  (§  4.1.1.  et 
§4.1.2.). 

v  _  J 


4.1.3.  Lois  de  Kirchhoff  (  ) 

L’influence  de  la  temperature  sur  A rH°  et  A TU°  est  resumee  par  les  deux  lois 
tie  Kirchhoff. 


Lois  de  Kirchhoff : 

La  derivee  par  rapport  a  la  temperature  de  l’enthalpie  standard  de 
reaction,  A rH°  (respectivement  l’energie  interne  standard  de  reac¬ 
tion,  Art/°)  est  egale  a  la  capacite  calorifique  standard  de  reaction  sous 
pression  constante  ArCp(respectivement  a  volume  constant,  A rC? ) : 

dA  rH° 

'  . .  (15-18) 


dr 

dArt/° 

AT 


=zv;.c;m,.  =Arc; 


~Zv,.Clhi  =  ArC,° 


(15.19) 


Si  les  capacites  calorifiques  des  differents  constituants  sont  connues,  il  est 
possible  de  calculer  les  capacites  calorifiques  standard  de  reaction. 


4.2  •  Rappel  sur  les  capacites  calorifiques 


4.2.1.  Proprietes  generates 

Les  capacites  calorifiques  de  nombreux  corps  purs  ont  ete  determinees  par  des 
experiences  de  Physique  et  sont  tabulees.  Comme  il  est  plus  facile  de  deter¬ 
miner,  pour  les  phases  condensees,  les  capacites  calorifiques  sous  pression 
constante,  ce  sont  generalement  ces  grandeurs  qui  sont  fournies. 

L’  experience  montre  que  : 

•  ces  quantites  sont  pratiquement  independantes  de  la  pression  et  nous  confon- 
drons  done  Cpm  et  Cpm  ; 

•  pour  tous  les  corps  purs,  quel  que  soit  leur  etat  physique,  Cpm  est  positive  ; 
elle  croit  generalement  quand  la  temperature  croit ; 

•  pour  un  corps  pur  donne,  Cpm  depend  de  l’etat  physique  (doc.  10). 


Doc.  10  Variation  de  Cp  pour  le  dia¬ 
zote.  La  capacite  calorifique  standard 
sous  pression  constante  d’un  corps 
pur  depend  de  l’etat  physique  du  corps 
pur  et  de  la  temperature. 
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Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


4.2.2.  Cas  des  gaz 


■  Pour  un  gaz  (assimile  a  un  gaz  parfait),  la  relation  de  Mayer  relie  les  capa¬ 
cites  calorifiques  molaires  C,°m  et  Cpm  : 


C°  -  C° 

^ pm  v  m 


=  R 


(15.20) 


R  etant  la  constante  molaire  des  gaz  parfaits. 

■  Pour  un  gaz,  C^m  depend  fortement  de  l’atomicite  des  molecules  :  elle  croit 
quand  l’atomicite  croit. 

•  Pou,  les  gas  monoa.om.ques,  C?,„  es,  independan,  de  T  e.  dgale  a  |  *. 

•  Pour  les  gaz  diatomiques,  C®m  croit  avec  T  ;  mais,  entre  250  K  et  700  K,  elle 

reste  voisine  de  1_  R. 

2 


Une  des  erreurs  les  plus  frequentes  dans 
un  calcul  de  ce  genre  est  de  melanger 
les  unites  dans  la  formule  (15.21)  :  le 
resultat  du  calcul  de  l’integrale  est  en 
J .  mol-1  tandis  que  les  enthalpies  stan¬ 
dard  de  reaction  sont  en  general  four- 
nies  en  kj.mol-1. 

V _ , _ 


4.3  •  Calcul  de  ArH°(T) ;  approximation  d'Ellingham 

A  partir  de  A rC°  =  ^  V/ .  Cp  m  ,■ ,  on  peut  alors  calculer  l’enthalpie  A rH°  a  une 
i 

temperature  Tj  connaissant  ces  grandeurs  a  une  temperature  T\. 


ArH°(T2)  =  ArH0(T1)+  ArC®  (T).dT 

Jr, 


(15.21) 


Selon  le  degre  de  precision  recherche,  on  considere  les  capacites  calorifiques 
comme  independantes  de  la  temperature  ou  comme  des  fonctions  de  la  tempe¬ 
rature.  Dans  ce  qui  suit,  nous  considererons  sauf  avis  contraire,  les  capacites 
calorifiques  comme  independantes  de  la  temperature. 


APPLICATION  1 


Variation  de  Tenthalpie  standard  de  combustion  du  methane 

avec  la  temperature 


Determiner  /’ enthalpie  standard  de  la  reaction  a 
1  500  °C pour  la  combustion  du  methane  selon  le  bilan  : 

CH4  (g)  +  2  02  (g)  =  C02  (g)  +  2  H20  (g) 
sachant  que  pour  cette  reaction  a  25  °C  : 

ArH°  =  -  758,2  kj.mol"1 

Donnees  : 


especes 

CH4(g) 

H20(g) 

02(g) 

C02(g) 

(J.K-1  .mol-1) 

35,3 

33,6 

29,9 

37,1 

•  Calculons  A rCp,  capacite  calorifique  standard  de 
reaction  sous  pression  constante  grace  a  la  relation  : 

A  C°  =  V  v-  C°  ■ 


ArCp  =  -  CplCHq)  -  2  Cp(02)  +  Cp(  C02)  +  2  Cp(  H20) 
ArCp  =9,2  J.K-'.mol"1 
•  Exprimons  les  temperatures  en  kelvin  : 

T\  =  298  K  ;  r2  =  1  773  K 


r  1113 

L 

J  298 


ArCp. dP  =  9,2  x  (1  773-  298) 


=  13,6. 103  J.mol-1 
=  +  13,6  kj.mol-1 

Ar//°(1  773  K)=-  758,2  +  13,6 

=  -  744,6  kj .  mol”1 

Nous  remarquons  sur  cet  exemple  que  la  variation 
relative  de  l’enthalpie  standard  de  reaction  n’est  que 
14  /  758  =  1,8  %  pour  une  variation  de  temperature 
de  pres  de  1  500  K. 


Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


Le  resultat  mis  en  evidence  dans  l’application  est  assez  general  : 

Si  Pintervalle  de  temperature  considere  est  etroit,  et  en  l’absence  de  chan- 
gements  d’etat  de  l’une  des  especes,  on  peut  negliger  les  variations  des  enthal¬ 
pies  (et  des  energies  internes)  standard  de  reaction  avec  la  temperature. 

Cette  approximation  est  connue  sous  le  nom  d’approximation  d’Ellingham. 

Pour  s’ entrainer  :  ex.  2  et  3  ) 


Le  volume  des  phases  condensees  est 
tres  inferieur  a  celui  des  gaz.  A  titre 
d’exemple,  une  mole  d’eau  a  0  °C  sous 
101,3  kPa  occupe  : 

-  19,6  mL  a  l’etat  de  glace  ; 

-18  mL  a  l’etat  liquide  ; 

-  22,4 . 103  mL  a  l’etat  de  vapeur. 


Doc.  11  Volume  molaire  de  l’eau. 


4.4  •  Relation  entre  ArH°(T)  et  ArU°(T) 

•  Calculons  la  difference  A rH°(T)  -  ArU°(T ) : 

D’apres  (7.6)  et  (7.7)  :  H°(T)  =  £  «/.//» >f(D  et  U°(T)  =  ^ni.U^i(T) 

i  i 

H°(T)  -  U°(T )  =  X  n;.(//0,(r)  -  U°  /T)) 
i 

Par  definition  del’enthalpie  molaire  standard://^  j(T)-U JJ,  j(T)=p°.V®i  j(T) 

X  m .  (ffO,  i(T )  -  Ui,  i  (T))  =  X  m  .p° .  V°t ,  (T)  = p° .  2  .  vl (T) 

i  i  i 

•  Considerons  le  cas  general  ou  le  systeme  comporte  une  phase  gazeuse  et  une 
ou  plusieurs  phases  condensees  pures  (doc.  11)  ;  distinguons  les  constituants 
gazeux  et  les  constituants  appartenant  a  une  phase  condensee  : 

5>  /  ■  C  / (; o  =  5>  /  ■  , ,  (D  +  X  .  V°  ( ,  (T)  =  V°gaz(T)  +  V°cond(T)  »  V°gaz(T) 

i  i,  gaz  i,  cond 

X  n, .  (tf  °  _  .(D-  U(l (D)  =  p° .  X »/ .  Vl ,  (T)  «  / .  Vg°az(D 

i  i 

D’apres  l’equation  d’etat  des  gaz  parfaits  et  en  notant  ngaz  la  quantite  totale  de 
matiere  gazeuse  du  systeme  : 

p°.V°gaz(T)  =  ngaz.R.T 

Cette  formule  reste  bien  sur  applicable  aux  systemes  ne  comportant  que  des 
gaz,  ngaz  etant  alors  egal  a  la  quantite  totale  de  matiere  du  systeme.  Elle  est 
egalement  applicable  aux  systemes  ne  comportant  que  des  phases  condensees  : 
la  difference  (H°  -  U°)  est  alors  negligeable  tandis  que  ngaz  est  nul.  Dans  un 
systeme  quelconque  : 

7Z°  -  £7°  =  p° .  V°  =  ngaz .R.T 

•  Exprimons  la  quantite  totale  de  gaz,  /7gaz  : 


gaz  • 


X  «i(£)  =  X  (noi  +  Vi.%) 


i,  gaz 


/,  gaz 


•  Alors 


ArU°(T)  =  ( d(H°  -  (7°)\  = 

fdl  X  (nu  +  V'.^.R.r) 

\i,  gaz  ) 

1  It 

=  X  Vi- r.t 

i,  gaz 


ArH°(T)-ArU°(T)^R.T.^  v; 

i,  gaz 


(15.22) 
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Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


APPLICATION  2 


Relation  entre  A rH°  et  A ft/° 


Determiner,  a  400°  C,  les  energies  internes  standard 
des  reactions  (1)  et  (2)  : 

N2  (g)  +  3  H2  (g)  =  2  NH3  (g)  (1) 

UO3  (s)  +  H2  (g)  =  U02  (s)  +  H20  (g)  (2) 

sachant  qu'a  cette  temperature  : 

A rlH°  =  -  109,0  kJ .  mol-1 
A t2H°  =  -  104,0  kJ.mor1 
•  Pour  la  reaction  (1)  : 

X  V/  =  -  2 

i,  gaz 


A  400  °C  =  673  K  : 

X  Vj.R.T  =  — 11,2  kJ. mol-1 


1,  gaz 


ArlU°(T)  =  ArlH0(T)-Z  Vj.R.T 
i,  gaz 

Arlt/°(673  K)  =  -  109,0  +  11,2  =  - 97,8 kJ.mor1 
•  Pour  la  reaction  (2)  : 

X  vi  =  0 

i,  gaz 

Done  : 

Ar2{/°(673  K)  =  Ar2//°(673  K)  =  -  104,0  kJ  .mor1 


s’ entrainer :  ex74 


P  Effets  thermiques  d'une  reaction 


© 


'  ‘  N 

•  Tranformation  monotherme  :  trans¬ 
formation  au  cours  de  laquelle  le  sys¬ 
teme  n’echange  de  chaleur  qu’avec  une 
seule  source  de  chaleur. 

•  Transformation  isotherme  :  transfor¬ 
mation  au  cours  de  laquelle  le  systeme 
garde  une  temperature  constante,  egale 
a  celle  de  la  source  avec  laquelle  il  est 
en  contact  thermique. 


5.1  •  Systeme  evoluant  de  maniere  monotherme 

5.1.1.  Systeme  evoluant  en  reacteur  monobare  et  monotherme 

Un  systeme  est  contenu  dans  un  recipient  ferme  par  un  piston  mobile  sans  frotte- 
ment  dont  les  parois  sont  constitutes  d’un  materiau  bon  conducteur  de  la  chaleur ; 
le  milieu  exterieur  garde  une  temperature  et  une  pression  constantes,  Text  et  pext : 
il  joue  le  role  de  thermostat  et  d’un  pressostat  {doc.  12). 

A  l’instant  origine,  on  enferme,  dans  ce  recipient,  les  quantites  de  matiere  n\,  »2, . . . 
des  constituants  B\ ,  52  ...  tous  a  la  temperature  Text-  Ces  corps  sont  susceptibles 
de  reagir  selon  la  reaction  chimique  d’equation  : 


piston  conducteur  de  la  chaleur 
pouvant  coulisser  sans  frottement 


paroi 

conductrice 
de  la  chaleur 


milieu  exterieur 

Tex  t  =  Cte 

Pext  =  Cte 


systeme 
en  reaction 
chimique 


Doc.  12  Schematisation  d’un  sys¬ 
teme  chimique  evoluant  de  maniere 
monobare  et  monotherme. 


0  =  Xv«.Bi 
i 

Pendant  la  duree  de  la  reaction,  la  temperature  et  la  pression  du  systeme  peu- 
vent  varier.  Quand  revolution  du  systeme  est  achevee,  l’avancement  est  passe 
de  la  valeur  £,\  =  0  a  la  valeur  £2  et  le  systeme  est  a  nouveau  en  equilibre 
thermique  et  mecanique  avec  le  milieu  exterieur. 

etat  initial  :  £1  T}  =Ten  Pi=pext  V\ 

etat  final  :  ^2  T2  =  Text  P2=Pext  ^2 

Appliquons  le  Premier  Principe  au  systeme  entre  ces  etats  ;  d’apres  (1 5.3)  : 

AH  1^2  =H2-Hi  =Qp\^2 

H  etant  une  fonction  d’etat,  calculons  AH i_>2  le  long  d’un  chemin  quelconque 
a  condition  que  ses  extremites  soient  les  memes  que  celles  de  la  transforma¬ 
tion  reelle. 


Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


Choisissons,  puisque  T\  =  T2  -  Text  et  P\=P2=  Pex t ,  un  chemin  isotherme  et 
isobare,  c’est-a-dire  tel  qu’a  tout  instant  de  date  t,  T(t)  =  Tex t  et  pit)  =  Pex t  • 

En  general  :  &H(T ,  p ,  E)  =  {^H-\  .  dr  +  |^-j  ,dp  +  (t^]  .d<f; 

t  °t'p,£  Up\t,Z  \°b>T,p 

Le  long  de  ce  chemin,  T  et  p  sont  constants  done  dr  =  dp  =  0.  Alors  : 


d H(T,p,?)= 


.d£  =  Ar//.d£ 


Done  : 


T,P 

h 


AH ^2=  c  AtH  .  d£ 


Nous  avons  admis  que  pour  les  systemes  consideres  en  classe  de  premiere  annee  : 

AMT)  =  A  rH°(T) 

Pour  le  chemin  considere,  T  est  constant,  A r//°  est  done  constant : 

\//.d|  =  Ar//0.(£2-£i) 


/; 


Au  cours  d’une  reaction  se  deroulant  de  maniere  monobare  et  mono- 
therme  entre  deux  etats  d’equilibre  thermique  et  mecanique,  le  trans- 
fert  thermique  <2pi->2  entre  le  systeme  et  le  milieu  exterieur  est  une 
fonction  affine  de  l’avancement  de  la  reaction. 

r  $2 

Qpl^ 2  =  A^i^2  =  J  Arfl°.d§  =  ArH°.U;2  -  fr)  (15.23) 


A  tH°  >  0  :  reaction  endothermique  ; 
A rH°  <  0  :  reaction  exothermique. 

v 


piston  bloque, 
conducteur  de  la  chaleur 


paroi 

conductrice 
de  la  chaleur 


milieu  exterieur 


1 

1 

1 

- ■ 

— * 

systeme 
en  reaction 
chimique 

Doc.  13  Schematisation  d’un  sys¬ 
teme  chimique  evoluant  de  maniere 
isochore  et  monotherme. 


5.1.2.  Reaction  endo-  ou  exothermique 

■  (<fq  -  <fq)  etant  positif,  le  signe  de  Qp est  le  meme  que  celui  de  A rH°.  Or 
Qp i _^2  est  une  grandeur  mesurable  par  calorimetrie  (c/'.  §  1.2.2).  On  peut  done 
determiner  le  caractere  energetique  de  la  reaction  : 

Si  Qp i _>2  est  positif,  c’est-a-dire  si  le  systeme  re9oit  de  la  chaleur  au  cours  de 
la  reaction  monobare  et  monotherme,  alors  A rH°  est  positif  et  l’enthalpie  du 
systeme  augmente  au  cours  de  la  reaction  :  la  reaction  est  dite  endothermique. 
Si  0pi_>2  est  negatif,  c’est-a-dire  si  le  systeme  fournit  de  la  chaleur  au  milieu 
exterieur  au  cours  de  la  reaction  monobare  et  monotherme,  alors  A rH°  est  aussi 
negatif  et  l’enthalpie  du  systeme  diminue  au  cours  de  la  reaction  :  la  reaction 
est  exothermique. 


Une  reaction  endothermique  est  caracterisee  par  une  enthalpie  standard 
de  reaction  positive  ;  une  reaction  exothermique  est  caracterisee  par  une 
enthalpie  standard  de  reaction  negative. 


■  Cas  d’un  systeme  evoluant  en  reacteur  isochore  et  monotherme 

II  arrive  frequemment  que  le  systeme  reactionnel  soit  enferme  dans  un  recipient  de 
volume  constant  Vq  :  le  reacteur  est  alors  dit  isochore.  Si  les  parois  sont  constitutes 
d’un  materiau  bon  conducteur  de  la  chaleur  et  que  le  milieu  exterieur  garde  une 
temperature  constante  Text- 1  evolution  du  systeme  est  isochore  et  monotherme 
(doc.  13). 

Quel  serait,  dans  ce  cas,  le  transfert  thermique  du  systeme  au  cours  de  revo¬ 
lution  de  l’etat  1  a  l’etat  2  ? 

etat  initial  :  T\  =  Text  V\  =  U(t 

etat  final  :  <*2  T2  =  Tex t  V2  =  V0 
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Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


En  appliquant  le  Premier  Principe  au  systeme  entre  ces  etats,  puis  en  proce- 
dant  comme  au paragraphe  5.1.1.,  on  etablit  alors  : 


Au  cours  d’une  reaction  se  deroulant  de  maniere  isochore  et  monotherme 
entre  deux  etats  d’equilibre  thermique,  le  transfert  thermique  Qvl->2 
entre  le  systeme  et  le  milieu  exterieur  est  une  fonction  affine  de  l’avan- 
cement  de  la  reaction. 

r§2 

Qvl-*  2  =  Atf1_>2  =  J  ArU°.dZ=  ArU0.(&-Sl)  (15.24) 


© 


5.2  •  Temperature  maximale  d'un  systeme 
en  reaction  chimique 

5.2.1.  Probleme 

Dans  les  situations  que  nous  avons  analysees,  le  systeme  evoluait  de  maniere  mono¬ 
therme  et  nous  avons  effectue  le  bilan  entre  deux  etats  ou  la  temperature  etait  la 
meme.  Nous  ne  nous  sommes  pas  preoccupes  du  role  du  parametre  temps  dans  cette 
evolution.  Or,  en  pratique,  les  effets  d’un  systeme  en  reaction  chimique  exother- 
mique  sur  son  environnement  (P exterieur  du  systeme)  dependent  fortement  de  la 
competition  entre  la  transformation  d’energie  interne  chimique  en  energie  interne 
thermique  et  le  transfert  thermique  vers  le  milieu  exterieur. 

Si  nous  voulons  essayer  de  suivre  revolution  reelle  du  systeme,  il  nous  faut  mode- 
liser  les  echanges  thermiques  avec  le  milieu  exterieur. 

•  Si  ces  echanges  sont  instantanes,  la  temperature  du  systeme  reste  constante  (courbe 
(a),  doc.  14)  :  P  evolution  du  systeme  est  isotherme  et  l’etat  final  est  le  meme  que 
celui  d’une  transformation  monotherme. 

•  Si  ces  echanges  sont  nuls,  parce  que  la  paroi  est  adiabatique,  la  temperature  du 
systeme  s’eleve  (car  la  reaction  est  exothermique)  et  tend  vers  une  valeur  appelee 
temperature  de  reaction  adiabatique  (courbe  (c),  doc.  14). 

•  La  plupart  des  situations  reelles  sont  intermediaires  entre  ces  deux  situations  :  la 
reaction  chimique  est  achevee  avant  que  Pequilibre  thermique  avec  le  milieu  exte¬ 
rieur  ne  soit  atteint  (courbe  (b),  doc.  14) ;  la  temperature  maximale  qu’atteint  le 
systeme  au  cours  de  son  evolution  est  alors  inferieure  a  la  temperature  de  reaction 
adiabatique,  tandis  que  la  quantite  de  chaleur  que  cede  le  systeme  au  milieu 
exterieur  est,  en  valeur  absolue,  inferieure  a  celle  qu’il  cederait  au  cours  d’une 
evolution  isotherme. 

La  temperature  de  reaction  adiabatique,  qui  est  la  temperature  maximale  que  peut 
atteindre  le  systeme  en  reaction  chimique,  est  done  un  parametre  interessant  a 
calculer.  C’est  ce  que  nous  allons  faire  dans  le  paragraphe  qui  suit. 

Doc.  14  Selon  les  conditions  de 
transfert  thermique,  un  meme  sys¬ 
teme  peut  evoluer  differemment : 

a)  transfert  thermique  instantane  : 
la  transformation  est  isotherme  ; 

b)  transfert  thermique  lent :  la  trans¬ 
formation  est  monotherme  ; 

c)  transfert  thermique  infiniment 
lent  :  la  transformation  est  adia¬ 
batique. 


T  temperature 


/  h 


/  h 
/  h 


temps  t 


Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


5.2.2.  Temperatures  de  flamme  adiabatiques 

Par  definition  : 

La  temperature  tie  flamme  adiabatique  est  la  temperature  de  reaction 
adiabatique  d’un  systeme  qui  evolue  sous  pression  constante. 

L’ application  3  en  donne  un  exemple  de  calcul. 

Remarque 

I  On  appelle  «  temperature  d’explosion  adiabatique  » la  temperature  de  reaction  adia¬ 
batique  d’un  systeme  qui  evolue  a  volume  constant. 


APPLICATION  3 


Temperature  de  flamme  adiabatique 


Partant  d’  un  melange  d'  une  mole  de  dioxyde  de  soufre 
pour  4  moles  d’ air  (20  %  CL  et  80  %  N2J,  initiale- 
ment  a  298  K,  on  realise,  dans  un  reacteur  adiaba¬ 
tique  et  isobare,  la  conversion  totale  de  S02  en  SO3 
selon  la  reaction  d’ equation  : 

2  S02  (g)  +  02  (g)  =  2  S03  (g) 

1)  Quelle  est  la  composition  du  systeme  dans  V  etat 
final  ? 

2)  Quelle  est  la  temperature  Tfdu  systeme  dans  V  etat 
final  ? 

Donnees  :  Cpm,  capacite  calorifique  molaire  stan¬ 
dard  a  pression  constante  : 


especes 

02  (g) 

n2  (g) 

S02  (g) 

S03  (g) 

C  0 

'-p  m 

(J.K_1.mol_1) 

34,2 

31,2 

51,1 

76,6 

Au  cours  de  cette  transformation,  l’enthalpie  du  sys¬ 
teme  reste  constante ;  la  temperature  et  l’avancement 
varient  simultanement. 

•  Utilisons  le  caractere  de  fonction  d’etat  de  l’en¬ 
thalpie.  Considerons  un  chemin  fictif  en  deux  etapes 
telles  que,  au  cours  de  chacune  d’elles,  un  seul  des 
parametres  T  ou  C  vane. 

L’ordre  de  ces  deux  etapes  (reaction,  puis  echauffe- 
ment  du  melange  obtenu  ou  echauffement  du  melange 
initial,  puis  reaction)  est,  a  priori,  quelconque  ;  seules 
des  raisons  pratiques  peuvent  inciter  a  choisir  un  che¬ 
min  plutot  que  l’autre. 

L’enonce  donne  l’enthalpie  de  reaction  a  298  K  et 
nous  pouvons  calculer  la  capacite  calorifique  du 
melange  reactionnel  apres  reaction.  Considerons  done 
le  chemin  suivant  (doc.  15) : 


L’enthalpie  standard  de  reaction  a  298  K  est : 

A  rH°  =  -  197,6  kJ.mol-1 

1)  •  Soit  n\  la  quantite  initiale  de  dioxyde  de  soufre  ; 
la  quantite  initiale  d’air  est  quatre  fois  plus  grande, 
ce  qui  correspond  a  0,80«i  de  dioxygene  et  3,20/t] 
de  dioxygene. 

Pour  un  avancement  £,  la  composition  du  systeme  est 
la  suivante  : 

n(S02)  =  «i  -  2<* ;  n(02)  =  0,8  n\  -  £ 

h(N2)  =  3,2  ;  n(S03)  =  +  2<fj 

•  La  conversion  est  totale  et  S02  est  le  reactif  limitant : 
£2  =  £max  =  n\  ^ 

La  composition  finale  est  done  la  suivante  : 
w(S02)  =  0 ;  n(  02)  =  0,3«i ;  n(N2)  =  3,2  ;  n(S03)  =  n\ 

2)  •  La  transformation  du  systeme  est  isobare  : 

Q  -  A// 

Elle  est  aussi  est  adiabatique  :  Q  =  0. 


Etat  initial  ( 1 ) 

Etat  final  (2) 

Tx  =  298  K 

/  transformation  \ 

t2 

n(SC>2)  =  «i 

/  reelle  \ 

n(S02)  =  n1  —  2^2 

n( O2)  =  0,8  n\ 

\  T  et  ^  varient  /  w 

n(02)  =  0,8  Hi  -  £2 

«(N2)  =  3,2  n\ 

n( N2)  =  3,2  ni 

'cn 

O 

U) 

II 

0 

n(  SO3)  =  +  2fe 

0 

II 

^2  ~  <Dmax 

Etat  intermediaire  (a) 
Ta = 298  K 

n(S02)  =  n\-  2^2 
n(02)  =  0,8  ni-%2 
«(N2)  =  3,2  n\ 
n(  SO3)  =  +  2& 

&  =  Imax 


Doc.  15  Decomposition  de  la  transformation  reelle 
(en  noir)  en  deux  etapes  (en  bleu). 
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Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


•  AT/i^a^A/Z^apuisquerenthalpie  d’un  sys¬ 
teme  est  independante  de  la  pression. 

Or:  AH°^cl=(Z2-Z1).AIH\T1) 

Done:  AHi^a  =  (%2-  ^i).Ar//°(7’1) 

Done:  AHx^a  =  -  0,5  ,nx .  197,6  kJ 

•  La  deuxieme  etape  correspond  a  une  transformation 
physique,  l’echauffement  du  systeme  obtenu  a  la  fin 
de  l’etape  1— >a.  Soit  Cp(E, 2)  la  capacite  calorifique 
sous  pression  constante  du  systeme  apres  l’acheve- 
ment  de  la  reaction  chimique  : 

A//o^2  =  jyCpib).  dT 

T2est  inconnue  mais  Cp(%2)  peut  etre  calculee  puisque 
la  composition  du  systeme  est  connue  : 

Cp(fo  =  «i  •  (C°p( S03)  +  0,3  Cp(02)  +  3,2  C°p( N2)) 


Done  : 

Wa^2  =  ■  dT  =  186, 7«! .  J\t 

AHa^2  =  n1.(186,7).(T2-T1) 

AHa^2  =  nx .  (186,7 .  T2  -  55,64. 103)  J 
•  Exprimons  que  la  variation  globale  d’enthalpie  du 
systeme  est  nulle  :  on  obtient,  apres  simplification 
par  ri\,  une  equation  du  premier  degre  en  T2  : 

186, 7.  T2-  154,44. 103  =  0 

dont  la  solution  fournit  la  valeur  de  la  temperature 
finale  T2  : 

T2  =  827  K 

La  reaction  se  deroulant  sous  pression  constante,  T2 
est  la  «  temperature  de  flamme  adiabatique  »  du  sys¬ 
teme. 


=  «!.  186,7  J.K”1 


Pour  s’entrainer  :  ex.  5  et  6  ) 


P  Determination  des  enthalpies 
de  reaction 


thermometre 


6.1  •  Determination  par  calorimetrie 

La  determination  experimentale  des  enthalpies  de  reaction  decoule  directement 
de  l’application  du  Premier  Principe  de  la  Thermodynamique.  On  utilise,  pour 
cela,  un  reacteur  adiabatique,  soit  isochore  soit  isobare,  appele  calorimetre 
adiabatique.  Decrivons  l’utilisation  du  calorimetre  isobare  (doc.  16). 

6.1.1.  Deroulement  d'une  experience 

•  On  etalonne  le  calorimetre  et  ses  accessoires  par  une  experience  prealable  ; 
soit  sa  capacite  calorifique. 

•  On  attend  que  les  differents  reactifs,  pris  separement,  ainsi  que  le  calorimetre 
soient  a  l’equilibre  thermique  a  la  temperature  Tx. 

•  On  introduit  alors  les  reactifs  dans  le  calorimetre,  a  l’interieur  duquel  regne 
une  pression  constante. 

•  On  laisse  la  reaction,  supposee  totale,  se  derouler  et  le  systeme  (melange  reac- 
tionnel  et  calorimetre)  atteindre  Lequilibre  thermique  interne  :  on  mesure  T2, 
temperature  finale  commune  du  melange  reactionnel  et  du  calorimetre. 


6.1.2.  Analyse  de  I'experience 

•  On  analyse  d’abord  les  echanges  du  systeme  avec  le  milieu  exterieur. 

Le  calorimetre  ayant  des  parois  adiabatiques,  les  transferts  thermiques  entre  le 
systeme  et  l’exterieur  sont  nuls  : 


© 


2l^>2  =  0 


Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


L’ evolution  du  systeme  etant  isobare,  on  peut  appliquer  la  relation  ( 1 5.3) 

A//i_>2  =  01— >2  =  0 

Le  systeme,  constitue  par  le  melange  reactionnel  et  le  calorimetre,  a  done 
evolue  sans  variation  d’enthalpie. 

•  On  analyse  ensuite  les  transformations  internes  du  systeme  :  le  calorimetre 
et  ses  accessoires  n’ont  subi  qu’une  transformation  physique  :  leur  tempera¬ 
ture  est  passee  de  T[  a  .  Le  melange  reactionnel  a  subi  simultanement  une 
transformation  chimique  et  la  meme  transformation  physique  que  le  calori¬ 
metre. 

6.1.3.  Calcul  des  variations  d'enthalpie 

D’apres  le  caractere  extensif  de//,  la  variation  d’enthalpie  du  systeme  est  egale 
a  la  somme  de  la  variation  d’enthalpie  du  calorimetre  et  de  la  variation  d’en¬ 
thalpie  du  melange  reactionnel : 


AH  i_»2  =  (AH  l->2)cal  +  (AH  1— >2)mel 


On  exprime  les  variations  d’enthalpie  correspondant  aux  differentes  parties  du 
systeme  : 

•  (A//[_>2)Cal  -  ^cal  •  (J2  -  /’ll  en  supposant  %ca\  constante. 

•  (AH i— >2)mel  a  deux  causes,  la  reaction  chimique  et  la  variation  de  tempera¬ 
ture  qui  se  produisent  simultanement. 


etat  initial  :  £t  =  0  T\  V\  p\ 

etat  final  :  |2  =  £max  T2  Vl  P2=Pl 


temperature  T 
du  systeme 


imax 


Mais  H  est  une  fonction  d’etat  dont  les  variations  sont  independantes  du  che- 
min  suivi  pour  relier  les  deux  etats  consideres  :  on  peut  done  calculer  (AZ/i^lmel 


echauffement 
isobare  sans 
reaction 
chimique 


le  long  d’un  autre  chemin  que  le  chemin  reel  a  condition  que  ses  extremites 
soient  les  memes  que  celles  de  la  transformation  reelle. 


On  decompose  la  transformation  reelle  en  deux  etapes  (doc.  17)  : 

a)  La  reaction  se  deroule  a  temperature  et  pression  constantes :  il  faudrait  done 
utiliser  un  autre  recipient  dont  les  parois  permettent  les  echanges  thermiques 
avec  un  thermostat  a  la  temperature  T \ . 


!l=0  Tl  P 1 

£a=£ 2  T\  Pa=P\ 


etat  initial  (1) 
etat  intermediaire  (a) 


Doc.  17  Decomposition  de  la 
transformation  reelle  (en  noir)  en 
deux  etapes  (en  bleu). 


En  general  : 


Le  long  du  chemin  1— T  et  p  sont  constants,  done  dT  =  dp  =  0  . 


dH(T,p,  £)  =  ArZ/.d£ 


Alors  : 


AHi^a  — 


D’ou  : 


Nous  avons  admis  que  pour  les  systemes  consideres  en  classe  de  premiere  annee  : 


AVH(T)  =  A  rH°(T) 


Pour  le  chemin  consideree,  T  est  constant  et  egal  a  T\,  Ar//°  est  done  constant : 


A//1_MX»AI/Z0(ri).(f2-£1) 


E 
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Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


b)  Le  melange  obtenu  a  l’etat  (a)  effectue,  a  pression  constante,  des  echanges 
thermiques  avec  un  thermostat  a  la  temperature  T2  jusqu’a  ce  que  sa  tempera¬ 
ture  soit  egale  a  T 2. 

etat  intermediaire  (a)  :  £ 2  T\  Pa  =  P  1 

etat  final  (2)  :  T2  P2=Pi 

Soit  Cp(% 2)  la  capacite  calorifique  a  pression  constante  du  melange  reaction- 
nel  obtenu  : 


Le  long  du  chemin  a— V2,  £  et  p  sont  constants  done  d£  =  dp  =  0.  Alors  : 
dH(T,p,^  =  Cp^2).dT  +  [fp]ri  dp  +  Ari/.d^=CP(&).dT 

Done  : 

AHa^2  =  Jy"  Cp(i;2)  ■  d T  »  Cp{&)  ■  (T2  -  T{) 

en  supposant  Cp(%2)  constante  dans  l’intervalle  (T 1  ;  T2). 


(A =  AH^a+  ma^2  =  Ar//°(T |) .  (&  -  !;,)  +  Cp^2) .  (T2  -  Tx) 

•  Conclusion  :  l’analyse  des  echanges  avec  l’exterieur  et  des  processus  internes 
au  systeme  conduit  a  : 


AH 


1— >2 


0 


:  ^cal ■  (T2  —  T\)  +  AtH°(Ti).  (£2  -  £1)  +  Cp(6) .  (T2  -  TO 


n  {^c&\  + Cp(^2))-(T2-TO 

soit:  AtH°(T0=  - g  _  g -  (15.25) 

a  ete  determine  par  etalonnage  prealable  du  calorimetre  ;  ^2  est  connu  a 
partir  de  la  composition  initiale  du  melange  puisque  la  reaction  est  supposee 
totale  ;  Cp(^2)  est  connue  si  Ton  connait  les  capacites  calorifiques  molaires  a 
pression  constante  des  differents  constituants  presents  a  la  fin  de  la  reaction  ; 
la  relation  (1 5.25)  permet  done  la  determination  de  ArH°(T0- 


6.1.4.  Choix  de  la  reaction 


arrivee  de  arrivee  de 
combustible  dioxygene 


tel  calorimetre  est  utilise  pour  mesu- 
rer  l’enthalpie  de  combustion  sous 
pression  constante  des  corps  gazeux. 


Pour  pouvoir  etre  etudiee  de  cette  maniere,  une  reaction  chimique  doit  presenter 
certaines  caracteristiques  : 

•  Elle  doit  etre  unique  :  si  plusieurs  reactions  concurrentes  se  deroulent  dans  le 
melange,  l’effet  themiique  observe  resulte  de  la  superposition  des  effets  thermiques 
de  chacune  d'elles  et  le  bilan  final  de  matiere  ne  peut  etre  prevu  simplement. 

•  Elle  doit  etre  totale  afin  que  l’avancement  maximal  puisse  se  deduire  de  la  compo¬ 
sition  du  melange  reactionnel  initial. 

•  Elle  doit  etre  rapitle  afin  que  les  fuites  thermiques,  qui  sont  inevitables  mais 
lentes,  puissent  etre  negligees. 

Seul  un  petit  nombre  de  reactions  remplit  l’ensemble  de  ces  criteres  ;  e’est  le  cas 
des  reactions  d’oxydation  par  le  dioxygene.  Les  chaleurs  d’oxydation  sont  souvent 
considerables  (plusieurs  centaines  de  kJ.moL1)  et  peuvent  etre  determinees  avec 
une  grande  precision  (0,01  %). 

Les  reactions  de  combustion  dont  le  combustible  est  gazeux  sont  souvent  realisees 
sous  pression  constante  dans  des  calorimetres  aflamme  :  ce  sont  des  systemes 
ouveits  en  regime  stationnaire  (doc.  18) ;  le  principe  de  la  mesure  est  plus  complexe. 


Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


APPLICATION  4 


Determination  experimental  d'une  enthalpie  de  reaction 


On  introduit  dans  un  calorimetre  adiabatique, 
150  mL  d’une  solution  de  sulfate  de  cuivre  (II)  a 
0,200  mol.L-1  et  on  attend  V etablissement  de  I’equi- 
libre  thermique  :  la  temperature  s'  et  end  stabilisee  a 
17,82  °C.  On  ajoute  rapidement  une  masse  de  zinc  en 
poudre  egale  a  3,2  g,  initialement  a  la  meme  tempera¬ 
ture,  puis  on  releve  la  temperature  tout  en  agitant. 

La  reaction  d’  oxy elation  du  metal  zinc  par  les  ions 
cuivre  (II)  est  totale  etfournit  du  metal  cuivre  et  des  ions 
zinc  (II).  Au  cours  de  la  reaction,  la  temperature  de  1’ en¬ 
semble  passe  de  17,82  °C  a  27,54  °C. 

La  capacite  calorifique  du  systeme  ( calorimetre  et 
melange  reactionnel)  est  pratiquement  confondue  avec 
celle  de  I’eau  qui  constitue  la  solution. 

Etablir  /’ equation  de  la  reaction  et  determiner  l’ en¬ 
thalpie  de  reaction  correspondante. 

Donnees  : 

Masse  molaire  :  M( Zn)  =  65,4  g .  mol-1. 

Capacite  calorifique  massique  de  I’eau  : 

cp  =  4,18  J.K-1.g-1 

•  L’equation  de  la  reaction  est : 

Cu2+ (aq)  +  Zn  (s)  =  Cu  (s)  +  Zn2+ (aq) 

•  Calculons  c&,  la  capacite  calorifique  a  pression 
constante  du  systeme  (supposee  constante)  : 

^  =  V(H20) .  p(H20) .  cp 
=  150  x  1,0  x  4,18  =  627  I. K-1 


•  Determinons  le  reactif  limitant : 

«0(Cu2+)  =  0,150  x  0,200  =  0,030  mol 
«0(Zn)  =  3,5/  65,4  =  0,049  mol 
L’ion  Cu2+  est  le  reactif  limitant  ;  la  reaction  etant 
totale  :  <f;2  =  £max  =  0,030  mol 

•  Decomposons  le  processus  reel  selon  les  deux  etapes 
suivantes  : 


etat 

initial  (1) 

T  i;£i=0 


reaction 
chimique  a 
temperature 
constante 


etat 

intermediaire(a) 
Ti  ;  Sa=  $2 


etat 

intermediate  (a) 

T\  ;  £«=  6 


echauffement 
sans  reaction 
chimique 


etat 

final 

T2  ;  I2 


•  Exprimons  les  variations  d’enthalpie  du  systeme  au 
cours  de  chacune  d’elles  : 

AH^a  =  ArH(Ti).(&-Zl) 

A  Ha^1  =  %.{T2-Tl) 

Le  calorimetre  etant  adiabatique  et  la  transformation 
isobare,  la  variation  d  ’enthalpie  du  systeme  est  nulle  : 

A//i_>2  =  +  AHa^2  =  0 

La  valeur  de  ArH(T  1)  s’en  deduit : 


A  rH(Ti) 


1 2 


soit :  ArH(T\)  =  -  203  kj.mol-1 

Remarque  :  La  valeur  ainsi  determinee  est  l’ enthal¬ 
pie  de  reaction  et  non  pas  1’  enthalpie  standard  puis- 
qu’il  s’  a  git  d’une  reaction  en  solution. 


QfPour  s’entrainer  :  ex.  7  ) 


6.2  •  Determination  par  le  calcul 

II  n’est  pas  toujours  possible  de  determiner  experimentalement  A rH°  ou  Ar  t/° : 
e’est  le  cas  quand  les  conditions  evoquees  au  paragraphe  6.1.4.  ne  sont  pas 
remplies  ;  e’est  egalement  le  cas  lorsque  la  reaction  etudiee  ne  se  produit  qu’a 
temperature  elevee,  car  les  mesures  sont  alors  tres  imprecises,  voire  impos¬ 
sibles.  Les  proprietes  des  fonctions  d’etat  permettent  alors  le  calcul  de  A r//° 
(et  A rU°)  a  partir  d’enthalpies  de  reactions  connues. 


6.2.1.  Exemple 

■  Au-dessous  de  900  °C,  la  reaction  de  combustion  du  carbone  donne  uni- 
quement,  si  le  dioxygene  n’est  pas  en  defaut  par  rapport  au  carbone,  du  dioxyde 
de  carbone  selon  la  reaction  (a)  d’equation  : 

(a)  C  (s)  +  02  (g)  =  C02  (g) 
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Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


On  a  determine,  par  la  methode  exposee  ci-dessus,  A mH°  a  298  K  : 

AraH°  =  -  393,51  kJ.moL1 

•  En  revanche,  si  le  dioxygene  est  en  defaut,  la  combustion  fournit  un  melange 
de  dioxyde  et  de  monoxyde  de  carbone  CO  dont  la  proportion  en  CO  croit 
lorsque  la  temperature  s’eleve.  11  est  alors  impossible  de  determiner  experi- 
mentalement  A rpH°  pour  la  reaction  (p)  d’ equation  : 

03)  C  (s)  +  1/2  02  (g)  =  CO  (g) 

En  effet  :  CO  ne  se  forme  pas  ou  n’est  pas  le  produit  principal  aux  tempera¬ 
tures  ou  la  mesure  est  realisable  et  la  mesure  n’est  pas  realisable  aux  tempera¬ 
tures  pour  lesquelles  CO  est  le  seul  produit  d’oxydation  du  carbone. 

•  En  revanche,  il  est  possible  de  preparer  du  monoxyde  de  carbone  par  d’autres 
reactions  et  Eon  peut  realiser  sa  combustion  en  dioxyde  de  carbone  selon  la 
reaction  (y)  d’ equation  : 

(?)  CO  (g)  +  1/2  02  (g)  =  C02  (g) 

On  a  determine  Ar} ,LP  a  298  K  : 

ATyH°  =  -  282,99  kJ.mol-1 


(P) :  C  (s)  +  1/2  02  (g)  =  CO  (g) 
O):  CO  (g)  +  1/2  02  (g)  =  CP2  (g) 
(a):  C  (s)  +  02  (g)  =  C02  (g) 


etat (1) 

etat  (2) 

Tx  =  298  K 

T2  =  T] 

n(  C)  =  n 

(^riaction  (a)^ 

n(  C)  =  0 

n{  02)  =  n 

n(  02)  =  0 

n(  CO)  =  0 

«( CO)  =  0 

n(  C02)  =  0 

II 

o 

u 

reaction  ((3) 


etat  (3) 
T2  =  '0 
n(C)  =  0 
n(02)  =  nt  2 
n(  CO)  =  n 
n(  C02)  =  0 


z 


reaction  (y) 


Doc.  19  La  transformation  1— >2 
peut  etre  consideree  comme  la 
somme  des  transformations  1— >3 
et  3— >2. 


■  Notons  que  la  reaction  (a)  peut  etre  consideree  comme  la  somme  des  reactions 

(P)  et  (7) : 

(a)  =  (p)  +  (y) 

Considerons  le  cycle  de  transformations  du  document  19,  dans  lequel  toutes  les 
reactions  ont  lieu  sous  la  meme  pression  constante  et  a  la  meme  temperature 
Tx  =  298  K. 

Ce  cycle  montre  que  la  transformation  1— >2  peut  etre  consideree  comme  la 
somme  des  transformations  1— >3  et  3— >2.  H  etant  une  fonction  d'etat,  ses 
variations  sont  independantes  du  chemin  suivi ;  done  : 

A#l^2  =  Atfi-^3  +  AH3^2 

Or:  A//1_>2  =  n.Ara//°(7’1)  ;  AW1_>3  =  b .\pH°(Tx)  ;  AH^2  =  n.AiyH°(Tl) 
Done  :  A iaH0(Tx)  =  A rptf(Tx)  +AryH°(Tl) 

On  en  deduit  done  la  valeur  de  ArpH°(T i) : 

AvfjH°(T{)  =  AraH°(Tl)-AryH°(Tl)=-m,52  kJ.moL1 

6.2.2.  Generalisation  :  loi  de  Hess 

Le  resultat  mis  en  evidence  sur  l’exemple  precedent  decoule  des  proprietes  de 
fonction  d’etat  de  //  ;  il  peut  done  etre  generalise  : 


© 


Loi  de  Hess  : 

Si  l’equation  (%)  d’une  reaction  peut  etre  ecrite  sous  la  forme  d’une 
combinaison  lineaire  de  plusieurs  equations  (l,-),  l’enthalpie  standard 
de  cette  reaction,  a  une  temperature  T,  s’obtient,  a  partir  des  enthal¬ 
pies  standard  des  differentes  reactions  a  la  meme  temperature  T,  par 
une  combinaison  faisant  intervenir  les  memes  coefficients. 

Si  (%)  =  X  <*.(«*),  alors  : 
i 

Ar//(l  ( T)  =  X  •  Ar,//°  ( T) 


Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


APPLICATION  5 


Utilisation  de  la  loi  de  Hess 


Determiner,  a  298  K,  Ari H°,  enthalpie  standard 
de  la  reaction  (1)  entre  le  tetraoxyde  de  diazote  et 
V  hydrazine  : 


(1) 

n2o4  (g)  + ; 

2  N2H4  (€)  =  3  N2  (g)  +  4  H20  (g) 

connaissant  les 

enthalpies  standard  de  reaction,  a 

298 

K,  des  reactions  suivantes  : 

(2) 

NH3  (g) 

=  1/2  No  (g)  + 

3/2  H2  (g) 

Ai2H° 

=  + 46,19  kJ, 

,  mol  1 

(3) 

n204  (g) 

=  2  N02  (g) 

A  t3H° 

=  +  58,04  kJ, 

,  moL1 

(4) 

2  NH3  (g) 

=  N2H4  (£)  +  H2  (g) 

A  r4//°  = 

+  142,80  kJ, 

,  moL1 

(5) 

2  N02  (g) 

+  4  H2  (g)  =  N2 

(g)  +  4  H20  ( 

:g) 

Ar5H°  =  - 

■  1  033,66  kJ, 

,  moU1 

Verifions  que  l’equation  (1)  peut  etre  retrouvee  en 
formant  une  combinaison  convenable  des  equations 
proposees  : 

4  x  (2)  4  NH3  (g)  =2N2(g)  +  6H2(g) 

(3)  N204  (g)  =  2  N02  (g) 

2  X  (-  (4))  2  N2H4  (€)  +  2  H2  (g)  =  4  NH3  (g) 

(5)  2  N02  (g)  +  4  H2  (g)  =N2(g)  +  4H20(g) 
bilan  2  Nify  (€)  +  N204  (g)  =  3N2(g)+4H20(g) 


La  combinaison  4x  (2)  +  (3)  -  2  x  (4)  +  (5)  convient ; 
d’apres  la  loi  de  Hess,  nous  pouvons  en  deduire  que 
l’enthalpie  standard  de  reaction  de  la  reaction  (1)  est : 
A rl//°  =  4  A r2H°  +  A r3//°  -  2  A r4H°  +  A i5H° 

A rlH°  =  -  1  076,46  kj .  moL1 


Cette  reaction,  tres  exothermique,  est  utilisee  pour  la 
propulsion  des  fusees. 


&  Pour  s’ entrainer  :  ex.  8,  9  et  T0~) 


D  Grandeurs  tabulees 


Un  corps  simple  est  constitue  d’atomes 
du  meme  element. 

Un  corps  compose  est  constitue  d’atomes 

de  plusieurs  elements. 

V _ _ _ / 


Le  nombre  de  reactions  chimiques  etant  illimite,  il  est  impossible  de  dresser  des 
tables  pour  toutes  les  enthalpies  standard  de  reactions.  Les  relations  precedemment 
etablies  permettent  de  reduire  le  nombre  de  donnees  necessaires  ;  toutes  les  especes 
chimiques  peuvent  formellement  etre  preparees  a  partir  des  corps  simples  corres- 
pondants  ;  on  a  done  decide  de  tabuler  les  donnees  correspondantes. 


7.1  •  Reaction  standard  de  formation 


Exemple  :  corps  simples  de  l’element 
carbone  :  C  graphite,  C  diamant  et  Cgo  . 

V _ 1 _ _ _ / 


La  reaction  standard  de  formation  d’une  espece  chimique,  a  une  tem¬ 
perature  T  et  dans  un  etat  physique  donne,  est  la  reaction  au  cours  de 
laquelle  une  mole  de  ce  corps,  dans  son  etat  standard,  est  formee  a 
partir  des  corps  simples  correspondant  aux  elements  qui  le  consti¬ 
tuent  ;  chacun  de  ces  corps  simples  doit  representer  l’etat  standard 
de  reference  de  l’element  a  la  temperature  T. 


Exemples  : 

•  C  (graphite)  +  02  (g)  =  C02  (g)  est  la  reaction  de  formation  de  C02  (g)  a  toute 
temperature  car,  quelle  que  soit  la  temperature,  les  etats  standard  de  reference  des 
elements  carbone  et  oxygene  sont  le  carbone  graphite  et  le  dioxygene  assimile  a 
un  gaz  parfait. 

•  NO  (g)  +  1/2  02  (g)  =  N02  (g)  n’est  pas  la  reaction  de  formation  de  N02  (g), 
car  NO  n'est  pas  un  corps  simple. 
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T  (K) 


T 

vap 


Tfus 


Doc.  20  A  298  K,  la  reaction  stan¬ 
dard  de  formation  de  l'oxyde  de 
cuivre  (II)  est : 

2  Cu  (s)  +  02  (g)  =  2  CuO  (s) 

A  1  500  K,  la  reaction  standard  de 
formation  de  CuO  (s)  est : 

2  Cu  (€)  +  02  (g)  =  2  CuO  (s) 

car,  pour  T  =  1  500  K,  l’etat  standard 
de  reference  de  Felement  cuivre  est 
le  cuivre  liquide. 


etat  standard  de 
reference  de 
1'element  de  cuivre 

Cu  (g)  :  gaz  parfait  pur 
monoatomique 
2  840  - 

Cu  (€)  :  liquide  pur 

1  357  - 

Cu  (s)  :  cristal 


Af H° 

c 0 

corps  pur 

(kj .  mol-1) 

Q 

3 

0 

1 

Na(s) 

0 

28,41 

Na(g) 

108,7 

20,79 

Na20(s) 

-  415,9 

68,2 

N2  (g) 

0 

29,12 

N  (g) 

472,6 

20,79 

NO  (g) 

90,37 

29,86 

NH3  (g) 

-  46,19 

35,66 

Doc.  2 1  Enthalpies  standard  de  for¬ 
mation  et  capacites  calorifiques 
molaires  standard  sous  pression 
constante  de  quelques  corps  purs  a 
298,15  K. 

On  remarque  sur  le  tableau  que  Cp 
est  toujours  positif  tandis  que  AfH° 
peut  etre  positif,  nul  ou  negatif. 


•  C  (graphite)  +  O  (g)  =  CO(g)  n’est  jamais  la  reaction  de  formation  de  CO  (g), 
car  le  corps  simple  monooxygene  O  n’est  jamais  l’etat  standard  de  reference 
de  Felement  oxygene. 

■  La  donnee  de  la  temperature  T  peut  avoir  de  Fimportance  si  la  reaction  fait 
intervenir  des  elements  dont  l’etat  standard  de  reference  depend  de  T (doc.  20). 

■  La  definition  de  la  reaction  standard  de  formation  n’impose  aucune  relation 
entre  la  temperature  et  l’etat  physique  du  corps  forme. 

A  298  K,  et  sous  1  bar,  l’eau  est  liquide  ;  elle  ne  se  vaporise  qu’au-dessus  de 
373  K  :  a  298  K  sous  1  bar,  la  vapeur  n’est  pas  stable,  mais  se  liquifie  sponta- 
nement.  II  est  neanmoins  possible  de  definir  la  reaction  standard  de  formation 
de  H20  (g)  a  298  K  par  : 

H2  (g)  +1/2  02  (g)  =  H20  (g) 

Pour  s’entrainer :  ex.  11 


7.2  •  Enthalpie  standard  de  formation 


L’enthalpie  standard  de  la  reaction  standard  de  formation  de  l’espece 
chimique  X,  a  une  temperature  T  et  dans  un  etat  physique  donne,  est 
l’enthalpie  standard  de  formation  de  cette  espece.  Cette  grandeur  est 
notee  Af H°,  l’indice  f  faisant  reference  a  la  formation. 

D’apres  cette  definition,  Fenthalpie  standard  de  formation  du  corps 
simple  correspondant  a  l’etat  standard  de  reference  d’un  element  est 
nulle. 


Exempie  : 


•  L’equation  de  formation  standard  du  dioxygene  gaz  parfait  est,  a  toute  tern- 

pta,ure:  02(g)  =  02(g) 


C’est  une  identite  et  Fenthalpie  standard  de  formation  de  02  est  done  nulle  a 
toute  temperature  : 

vr  ,  A fH°  (02,  g)  =  0 

•  L’equation  de  formation  standard  du  trioxygene  (ou  ozone)  gaz  parfait  est, 
a  toute  temperature  : 

3/2  02  (g)  =  03  (g) 

Af H°  (03,  g)  ^  0  car,  bien  que  O3  soit  un  corps  simple,  il  n’est  jamais  l’etat 
standard  de  reference  de  Felement  oxygene. 


Les  enthalpies  standard  de  formation  sont  tabulees  pour  de  nombreux  corps  purs  a 
la  temperature  de  298  K  (cf.  doc.  21).  La  connaissance  des  capacites  calorifiques 
molaires  standard  sous  pression  constante  permet  de  les  calculer,  si  necessaire,  a 
une  autre  temperature. 


Remarque 

II  ne  faut  pas  confondre  Fenthalpie  molaire  standard  //^d’un  corps  avec  son  enthal¬ 
pie  standard  de  formation  A [H°  ;  l’exemple  d'un  corps  simple  met  en  evidence  cette 
difference. 

Considerons  le  cas  du  dioxygene  gazeux  :  son  enthalpie  standard  de  formation  est 
nulle  a  toute  temperature  : 


Vr.AfH0  (O2,g)  =  0 


Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


Considerons  a  present  l’enthalpie  molaire  standard  de  O2  (g)  a  deux  temperatures  T [ 
et  Tj.  Soir  C®m ,  la  capacite  calorifique  molaire  standard  sous  pression  constante  du 
dioxygene  ;  alors  : 

tf°(02,g,r2)-//°(02,  g,  r,)=  f2  c°m(T).dT*o 


7.3  •  Expression  des  enthalpies  standard  de  reaction 
a  partir  des  enthalpies  standard  de  formation 

Montrons  qu’une  reaction  peut  etre  decomposee  grace  aux  reactions  de 
formation  des  constituants.  Utilisons,  pour  cela,  la  loi  de  Hess  etablie  au  §  6.2.2. 
Considerons,  par  exemple,  la  reaction  suivante,  qui  intervient  dans  la  preparation 
du  metal  uranium  a  partir  de  son  oxyde  U02  : 


1  UOZ  (S)  (a)  1  UF4  (g) 

+  4  HF  (g)  - ►  +  2  H20  (g) 


Doc.  22  Ce  diagramme  montre  que 
la  reaction  (a)  est  une  combinaison 
des  reactions  de  formation  des  diffe¬ 
rent  s  constituants. 


(a)  1  U02  (s)  +  4  HF  (g)  =  1  UF4  (g)  +  2  H20  (g) 

Ecrivons  l’equation  de  la  reaction  standard  de  formation  de  chaque  constituant 
du  systeme  : 


(a) 

U(s)  +  02  (g) 

=  U02  (s) 

(b) 

1/2  H2  (g)  +  1/2  F2  (g) 

=  HF(g) 

(c) 

U  (s)  +  2  F2  (g) 

=  UF4  (g) 

(d) 

H2  (g)  +  1/2  02  (g) 

=  H2Olg) 

II  est  facile  de  verifier  (doc.  22)  que  l’equation  (a)  peut  etre  retrouvee  en  com- 
binant  les  equations  proposees  : 

(a)  =  -  1  (a)  -  4  (b)  +  1  (c)  +  2  (d) 

Les  coefficients  qui  figurent  dans  cette  combinaison  sont  les  nombres 
stoechiometriques  algebriques  des  differents  corps  composes  figurant  dans 
1’ equation  (1). 

Le  resultat  precedent  est  generalisable,  car  il  traduit  en  fait  un  principe 
general,  le  principe  de  conservation  des  elements  au  cours  des  reactions 
chimiques  : 


Toute  equation  peut  etre  ecrite  comme  la  somme  des  equations  de  for¬ 
mation  de  chaque  constituant,  affectees  du  nombre  stcechiometrique 
algebrique  correspondant. 


La  loi  de  Hess  permet  d’en  deduire  une  consequence  energetique  : 


L’enthalpie  standard  de  toute  reaction  d’equation  0  =  ^vi.Bi  est 

i 

egale  a  la  somme  des  enthalpies  standard  de  formation  de  chaque 
constituant,  affectees  du  nombre  stcechiometrique  algebrique 
correspondant : 

Artf°(r)  =  Xv,..Af^°(r)  (15.26) 

i 


Puisque  les  enthalpies  standard  de  formation  sont  tabulees,  c’est  cette  formule  qui 
est  utilisee,  en  pratique,  pour  calculer  dans  un  probleme  une  enthalpie  standard  de 
reaction.  L’ application  6  illustre  ce  resultat. 
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APPLICATION  6 


Utilisation  des  enthalpies  standard  de  formation 


Pour  preparer  du  soufre  a  partir  du  sulfure  d’  hydro¬ 
gene  extrait  du  gaz  naturel  du  Lacq,  on  fait  reagir  le 
sulfure  d’  hydrogene  gazeux  avec  le  dioxyde  de  soufre 
gazeux :  on  obtient  ainsi  du  soufre  liquide  etde  I’eau 
vapeur. 

1)  Ecrire  1’  equation  de  cette  reaction  et  calculer, 
grace  aux  donnees,  son  enthalpie  standard  a  298  K. 

2)  Pourquoi  V  enthalpie  standard  de  formation  du 
soufre  liquide  n’est-elle  pas  nulle  ? 

Donnees  :  A fH°  (kJ .  mor1)  a  298  K  : 

S02(g) 298,8  ;  H20  (g) 241,8  ; 

H2S  (g) :  -  20,6  ;  S  (€) :  +  11,8  . 


1)  L’equation  de  la  reaction  (1)  est : 

(1)  S02  (g)  +  2  H2S  (g)  =  3  S  (€)  +  2  H20  (g) 

L’ application  de  la  relation  (1 5.26)  conduit  a  : 

Ar//j  =-  1 .  Af H°  (S02  ;  g)  -  2 .  Aftf°  (H2S  ;  g) 

+  3 .  AfH1 0  (S  ;  €)  +  2 .  AfH°  (  H20  ;  g) 
ArH®  =  - 108,2  kJ .  mol-1 

La  reaction  est  exothermique,  c’est  ce  qui  explique 
que  le  soufre  est  liquide  et  l’eau  vapeur. 

2)  A  25  °C,  sous  1  bar,  la  phase  stable  du  corps  simple 
soufre  est  le  soufre  cristal  (et  plus  precisement  la 
forme  cristalline  appelee  soufre  a).  A  cette  tempera¬ 
ture,  l’etat  standard  de  reference  de  l’element  soufre 
est  done  le  soufre  a ;  le  corps  simple  S  (€)  n’a  done 
pas  une  enthalpie  standard  de  formation  nulle. 


Pour  s’entrainer  :  ex.  ll'et  12  ) 
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D  Structure  et  Thermochimie 

8.1  •  Formation  d'ions 

8.1.1.  Ionisation 

Rappelons  la  notion  d’ionisation,  deja  presentee  au  chapitre  1. 

L’ionisation  est  le  processus  d’obtention  de  cations  a  partir  d’atomes,  de 
molecules  ou  d’ions  gazeux  par  perte  d’un  electron. 

Par  definition,  Fenergie  d’ionisation  d’une  espece  M  est  egale  a  Fenergie  minimale 
qu’il  faut  fournir  aMau  cours  du  processus  d’ionisation  : 

M  (g)  *  M+  (g)  +  e-  (g) 

L’energie  d’ionisation  d’une  espece,  notee  E\\  ,  peut  etre  determinee  experimenta- 
lement  en  mesurant  la  d.d.p.  acceleratrice  du  faisceau  d’electrons  servant  a  ioniser 
la  molecule  ou  l’atome  :  c’est  cette  quantite  qui  est  appelee  potentiel  d’ionisation 
Lion  de  M  (doc.  23). 

La  quantite  J{ \ .  e .  Vion,  appelee  couramment  energie  d’ionisation  de  M,  represente 
plus  precisement  Fenergie  interne  standard  d’ionisation  de  l’espece  M,  a  0  K, 
AionL°(0)  :  elle  est  egale  a  Fenergie  interne  de  reaction  d’un  processus  fictif  car 
aucun  gaz  ne  subsiste  a  0  K. 

Aion  t/°(0)  =  7FA .  c .  Vion 

L’ enthalpie  standard  et  Fenergie  interne  standard  d’un  processus  donne  sont  reliees 
par  la  relation  ( 1 5.22) : 

A  rH°-  A  r  U°=  2  V;.R.T  =  +  R.T 

i,  gaz 
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formule 

Lion 

AionC0 

atomes 

H 

13,6 

1312 

Na 

5,14 

492 

C 

11,26 

1090 

N 

14,53 

1399 

O 

13,62 

1312 

molecules 

h2 

15,43 

1489 

o2 

12,06 

1164 

Cl2 

11,48 

1108 

h20 

12,61 

1217 

CO 

14,01 

1352 

co2 

13,79 

1329 

ch4 

12,70 

1225 

c2h6 

11,52 

1112 

c2h4 

10,45 

1008 

nh3 

10,39 

1003 

radicaux 

ch3 

9,84 

949 

ch2 

10,40 

1003 

CH 

11,13 

1074 

c2h5 

8,4 

810 

Doc.  23  Donnees  sur  la  premiere 
ionisation  de  quelques  especes 
(atomes,  molecules  et  radicaux)  : 
potentiel  Vjon  (en  V)  et  energie  de  pre¬ 
miere  ionisation  AjonU0  (kJ .  mol-1). 


espece 

A.E.  (kj.mol  ') 

H 

72 

B 

28 

C 

122 

N 

-7 

O 

141 

0“ 

-851 

F 

329 

Cl 

350 

Br 

326 

I 

296 

Doc.  24  Affinites  electroniques  de 
quelques  especes. 

La  valeur  negative  de  A.E.  de  l’ion 
0  traduit  l’existence  de  fortes  repul¬ 
sions  electrostatiques  lors  du  pro¬ 
cessus  : 

O-  (g)  +  e-  (g)  -  O2  (g) 


A  0  K,  A rH°  et  A TU°  sont  done  confondues  ! 

Exprimons  l'enthalpie  standard  d’ionisation  de  l’espece  M,  a  temperature  T  ; 
d’apres  la  loi  de  Kirchhoff  en  notant  A  la  variable  d’integration  : 

A  ionH°(T)  -  A  ionH°( 0)  =  f  2  v,- .  C°pm>i  (A) .  dA 

JO  i 

La  quantite  est  egale  a  5/2  R,  en  admettant  que  M  et  M+  aient  la 

i 

meme  capacite  calorifique  molaire  et  que  l’electron  gazeux  soit  assimilable  a 
un  gaz  parfait  monoatomique. 

Alors :  Aion//°(r) -  Aiontf°(0)  =  5/2  R.T 

La  difference  ArH°(T)  -  ArH°(0)  est  de  l’ordre  de  6  kJ.mol-1  a  300  K  et  de 
19  kJ .  mol-1  a  1  000  K  ;  les  energies  d’ionisation  etant  en  general  superieures 
a  500  kJ . mol-1  ,  negliger  5/2  R  . T  devant  entraine  done  une  erreur 

inferieure  a  1  %  a  la  temperature  ordinaire. 

Nous  admettrons  done  que  : 


L’enthalpie  standard  d’ionisation  de  l’espece  M,  a  la  temperature  T, 
est  pratiquement  egale  a  l’energie  interne  standard,  a  0  K,  du  processus 
d’ionisation : 

M  (g)  — -  M+  (g)  +  e“  (g) 

Aion#°(T)  =  Aionf7°(0)  =  .\A.e.Vion  =  /-il  (15.27) 


Les  variations  de  Em  pour  un  atome  ont  ete  interpretees  au  chapitre  1. 

8.1.2.  Attachement  ou  fixation  electronique 


On  entend  par  attachement  ou  fixation  electronique  la  formation  A' anions, 
a  partir  d’atomes,  de  molecules  ou  d’ions  gazeux,  par  capture  d’n« 
electron. 

L’enthalpie  standard  d ’attachement  electronique  a  la  temperature  T 
est  pratiquement  confondue  avec  l’energie  interne  standard,  a  0  K, 
du  processus  : 

M  (g)  +  e-  (g)  —  M-  (g)  A attff°(r)  »  Aattl/°(0)  =  Eatt 

Par  definition,  Vaffinite  electronique  A.E.  d’une  espece  est  l’opposee 
de  l’energie  interne  standard  de  la  reaction  d’attachement  electro¬ 
nique  permettant  de  transformer  l’espece  M  en  l’ion  M~. 


Cette  definition  est  equivalente  a  : 


Vaffinite  electronique  A.E.  d’une  espece  M  est  egale  a  l’energie  interne 
standard,  a  0  K,  du  processus  d’ionisation  : 

M~  (g)  —  M  (g)  +  e-  (g)  A.E.  =  Aiont/°(0)  ( 1 5.28) 


Les  valeurs  de  l’affinite  electronique  A.E.  pour  quelques  especes  figurent  dans 
le  document  24. 
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8.2  •  Changements  d'etat 


8.2.1.  Caracteristiques  des  etats  de  la  matiere 

■  Rappelons  quelques  resultats  concernant  les  changements  de  phase. 

•  Tous  les  corps  purs  peuvent  se  presenter,  selon  les  conditions  de  temperature 
et  de  pression,  sous  Fun  des  trois  etats  cristal,  liquide  ou  vapeur.  Leurs  carac¬ 
teristiques  macroscopiques  peuvent  s’interpreter  en  comparant  (doc.  25) : 

-  la  distance  intermoleculaire  moyenne  a  et  le  diametre  moleculaire  d  ; 


-  l’energie  molaire  d’interaction  intermoleculaire,  Z?int  et  l’energie  molaire 
d’agitation  thermique,  E^. 


Doc.25  Caracteristiques  des  etats 
de  la  matiere. 

L’ agitation  thermique  se  manifeste 
dans  tous  les  etats  de  la  matiere. 
L’energie  cinetique  moyenne  d’agi¬ 
tation  thermique,  Et h,  est  propor- 
tionnelle  a  la  temperature  T.  Pour 
une  mole  de  molecules,  Et ^ ,  est  de 
l’ordre  de  R.T. 


cristal 

liquide 

gaz 

a  / d~  1 

a/d~  1 

a  /  d»  1 

£)nt  /  ^th  »  1 

£int/£th>  1 

^int  /  ^th  «  1 

forme  propre 
volume  propre 

pas  de  forme  propre 
volume  propre 

pas  de  forme  propre 
pas  de  volume  propre 

ordre  a  longue  distance 

ordre  a  courte  distance 

desordre  total 

etat  condense, 
solide,  ordonne 

etat  condense, 
fluide,  desordonne 

etat  dilue, 

fluide,  tres  desordonne 

sublimation 


6! 

g. 

•  •  •  fusion 

•  *V.' 

vaporisation 

. 

•  •  •  ^ 

J , 

•  •  •  solidification 

•  *V 

•  •  •  •  • 

liquefaction 

•  . 

. 

condensation 


Doc.  26  Differents  types  de  chan¬ 
gements  d’etat. 


Doc.  27  Enthalpie  molaire  stan¬ 
dard  d  ’un  corps  pur  en  fonction  de 
la  temperature  T. 


•  Certains  corps  purs  peuvent  exister  sous  plusieurs  formes  cristallines,  appe- 
lees  varietes  allotropiqu.es.  Ainsi  le  carbone  existe,  a  l’etat  solide,  sous  forme 
de  cristaux  macromoleculaires,  le  graphite  et  le  diamant.  II  existe  aussi  un  cris¬ 
tal  moleculaire  constitue  de  molecules  de  fullerene  Cgo- 
Le  passage  d’un  etat  physique  a  un  autre  constitue  un  changement  d’etat  phy¬ 
sique  (ou  changement  de  phase)  (doc.  26). 

■  Rappelons  les  caracteristiques  des  changements  de  phases  des  corps  purs 
(cf.  cours  de  Physique). 

•  Sous  une  pression  constante,  le  changement  d’etat  d’un  corps  pur 
s’effectue  a  temperature  constante. 

•  Le  passage,  sous  pression  constante  et  a  temperature  constante,  d’une 
phase  ordonnee  a  une  phase  moins  ordonnee  est  endothermique. 

Afffus  ^  1  A//vap  >  0  ■  AHsu|j  >  0 

•  La  quantite  de  chaleur  mise  en  jeu  au  cours  d’un  changement  d’etat 
isobare  et  isotherme  est  egale  a  la  variation  d’enthalpie  du  systeme 
subissant  ce  changement  d’etat  ;  elle  est  appelee  chaleur  latente  de 
changement  d’etat  ou  enthalpie  de  changement  d’etat  (ou  de  phase). 


8.2.2.  Variation  de  I'enthalpie  molaire  d'un  corps  pur 

Lors  du  chauffage  d’un  corps  pur  monophase  sous  pression  constante,  on  observe 
que  sa  temperature  s’eleve  ;  il  en  est  de  meme  de  son  enthalpie  molaire  puisque 

Cpm  est  positif  ^  =  cpm(T  )j. 

Pour  certaines  temperatures,  une  seconde  phase  apparait  et  la  temperature 
demeure  constante  tant  que  le  systeme  reste  biphase.  En  revanche,  I’enthalpie 
molaire  continue  a  augmenter  car  le  changement  de  phase  s’accompagne  d’une 
variation  d’enthalpie  :  la  courbe  representant  Hm  en  fonction  de  la  tempe¬ 
rature  presente  done  des  discontinuites  pour  les  temperatures  de  change¬ 
ments  de  phase  (doc.  27). 
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corps  purs 

Tfus  (K) 

Afus  H° 

(kj .  mol-1) 

H2 

13,96 

0,117 

n2 

63,15 

0,719 

02 

54,36 

0,444 

Ag 

1  234 

11,30 

h20 

273,15 

6,008 

nh3 

195,40 

5,652 

ch4 

90,68 

0,941 

ch3oh 

175,25 

3,159 

Doc.  28  Temperatures  et  enthal¬ 
pies  molaires  de  fusion,  sous  101,3 
kPa,  de  quelques  corps  purs. 


corps  purs 

TVap  (K) 

Avapfl® 
(kj .  mol-1) 

H  2 

20,38 

0,9163 

n2 

77,35 

5,586 

o2 

90,18 

6,820 

Ag 

2436 

250,63 

Na 

1  156 

98,01 

h2o 

373,15 

40,656 

nh3 

239,73 

23,351 

ch4 

111,66 

8,18 

ch3oh 

337,22 

35,27 

Doc.29  Temperatures  et  enthalpies 
molaires  de  vaporisation,  sous 
101,3  kPa  de  quelques  corps  purs. 


Contrairement  aux  enthalpies  de  reaction,  les  enthalpies  de  changement  de 
phase  peuvent  dependre  de  la  pression,  en  particular  lorsqu’une  des  phases  est 
gazeuse.  Les  documents  28  et  29  indiquent  les  enthalpies  molaires  de  change¬ 
ment  d’etat  de  quelques  corps  purs,  sous  la  pression  de  101  325  Pa.  Les  valeurs 
des  enthalpies  et  des  temperatures  de  changement  de  phase  sous  la  pression 
standard  p°  =  100  000  Pa  sont  tres  voisines  de  celles  de  ces  tableaux. 

8.2.3.  Enthalpie  standard  de  reaction  et  changement  d'etat 

■  La  loi  de  Kirchhoff  permet  de  determiner  Penthalpie  standard  d’une  reac¬ 
tion  en  fonction  de  la  temperature,  lorsqu’aucun  des  constituants  ne  change 
d’etat  physique. 

Ar//°(r2)  =  ArH°(Tk)  +  (15.21) 

■  Supposons  qu’entre  T\  et  T2,  Tun  des  constituants,  par  exemple  Bk,  passe  a 
l’etat  liquide  a  la  temperature  Tfus^.  Exprimons  Penthalpie  standard  de  reac¬ 
tion  a  cette  temperature,  avant  la  fusion  de  Bk : 

Ar//°(Tfus  k)  =  Xv/./OW  =  X  +  n-^m,k(T^k) 

i  tek 

Exprimons  Penthalpie  de  reaction  a  cette  temperature,  apres  la  fusion  de  B k  : 
Ar//°(Tfus,  k)  =  y  Vi.H°m  i(T^k)  +  vk.  [H°m  k(T{uS'k)  +  A fusH°(Bk)] 

i^k 

A  la  temperature  Tfus  ,*>  1’  enthalpie  standard  de  reaction  A rN°  varie  done  brus- 
quement  de  la  quantite  vk.  AfusH°(Bk). 

Quelle  que  soit  la  nature  du  constituant  Bk,  AfasH°(Bk)  est  positif.  Le  signe  de 
la  variation  de  ArJT°  pour  Tfus  k  depend  alors  uniquement  du  role  de  Bk  dans 
P equation  de  la  reaction  :  si  Bk  est  un  reactif,  vk  est  negatif  et  A rH°  diminue 
brusquement ;  si  Bk  est  un  produit,  vk  est  positif  et  A r//°  augmente  brusquement. 

Generalisation  : 


Lorsqu’on  fait  croitre  la  temperature,  les  changements  d’etat  que  l’on 
provoque  sont  endothermiques  (puisque  l’on  augmente  le  desordre  du 
systeme). 

Si  le  constituant  Bk  subit  un  changement  d’etat  physique  a  la  tempera¬ 
ture  TCh,*,  Penthalpie  standard  de  reaction  A rH°  varie  brusquement  de 
la  quantite  vk.AchH°(Bk) : 

•  si  Bk  est  un  reactif,  vk  est  negatif  et  A r/7°  diminue  brusquement ; 

•  si  Bk  est  un  produit,  vk  est  positif  et  A,.//0  augmente  brusquement. 


APPLICATION  2 


Discontinuity  de  A rH°  lors  d'un 


changement  d'etat  physique 


On  considere  la  reaction  d’ oxydation  du  metal piomb 
par  le  dioxygene  qui  fournit  I’oxyde  de  piomb  (II) 
PbO. 

1)  Ecrire  V  equation  de  la  reaction  avec  les  nombres 
stcechiometriques  entiers  les  plus  petits  possibles. 

2)  A  la  temperature  Tq  =  298  K,  le  piomb  et  son  oxyde 
sont  solides  et  V  enthalpie  standard  de  cette  reaction 
est  A rH°  =  -  443,4  kl .  mol-1 . 


Exprimer  ArH°  en  fonction  de  la  temperature  T.  en 
supposant  qu'il  ny  ait  aucun  changement  d’etat. 

3)  Le  piomb  fond  d  327  °C  et  AfusH°(Pb)  =  5,1  kl .  mol"1 
donner  V expression  de  ArH°(T)  pour  T  >  Tfus. 

4)  Tracer  la  courbe  A rH°  =  f(T)  dans  T intervalle 
(298  K  ;  1  000  K) . 

Donnees  : 

C°  (J.  moL1 .  K ~l)dans  l intervalle  (298  K ;  1  000  K) : 
Pb  (s) :  27  ;  Pb  (€) :  29  ;  02  (g) :  32  ;  PbO  (s) :  49. 
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1)  L’equation  de  la  reaction  est  : 

2  Pb  (s)  +  02  (g)  =  2  PbO  (s) 

2)  D'apres  (15.21) : 

A rH°(T)  =  ArH°(T0)  +  f \rC°p.  dX 
n  Jt° 

On  calcule  d’abord  A xCp  : 

\Cp  =  ^vrC%=-  2  CO(Pb)  -  C°( 02)  +  2C°(PbO) 
=  +  12  J.mol-1 .  K_1 

ArCp  etant  independant  de  T,  (15.21)  s’ecrit  done  : 

A tH°(T)  =  Ar//°(298)  +  A rCp°.(T-  298) 

Soit  numeriquement : 

A rH°(T)  =  (-  447,0  +  0,012T)  kj .  mol”1 

3)  Le  plomb  fond  a  Tfus  =  327  °C  =  600  K  ;  l’ex- 
pression  ci-dessus  n’est  done  valable  qu’entre  298  K 
et  600  K. 

Pour  determiner  ArH°(T)  pour  T  >  7fus,  on  precede  ainsi : 
•  a  600  K,  mais  avant  fusion  du  plomb  : 

Ar//°(7fup  =  (-  447,0  +  0,012  x  600) 


•  a  600  K,  mais  apres  fusion  du  plomb  : 

Ar//0(rfut)  =  ArH°(Tfus)  +  (-  2)  x  Afus7/°(Pb) 

=  (-  439,8)  -  10,2  =  -  450,0  kJ .  mol”1 

•  On  calcule  la  nouvelle  valeur  de  A rCp°  : 

A rCp0  =  -  2  Cp°(Pb,  €)  -  Cp0(O2)  +  2  Cp°(PbO) 
=  +  8  J.mol_1.K_1 

On  en  deduit :  A rH°(T)  =  ArH°(T+ias)  +  A rCp°.  ( T -  7>us) 
Soit  numeriquement  : 

A rH°(T)  =  (-  454,8  +  0,008J)  kj .  mor1 

4) 

f  A,if0(kJ.mol-  ‘) 


C l  Pour  s’ entrainer  :  ex.  13,  14  et  15~^ 


© 


8.3  •  Energies  de  dissociation  et  energies  de  liaison 


Doc.  30  Energie  de  dissociation  et 
energie  potentielle  d' interaction. 
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Doc.  31  Energies  de  dissociation 
(en  kJ.mol-1). 


8.3.1.  Enthalpie  standard  de  dissociation 
d'une  molecule  diatomique 

Soit  une  molecule  diatomique  A -B  (doc.  30)  : 

Par  definition,  1’ energie  de  dissociation  homolytique  de  la  molecule  AB 
est  egale  a  l’energie  interne  standard  de  la  reaction  hypothetique  a  0  K 
au  cours  de  laquelle  une  mole  de  molecules  a  l’etat  gazeux  est  dissociee 
en  deux  radicaux  monoatomiques  A'  et  B',  a  Vetat  gazeux  et  sans  inter¬ 
action  les  uns  avec  les  autres,  selon  l’equation  : 

AB  (g)  =  A*  (g)  +  B'  (g)  DA_B  =  A  disf/°  (0  K) 

Da_b  est  une  quantite  positive. 


Cette  energie  peut  etre  determinee  experimentalement  avec  precision  (doc.  31). 
Calculons  a  present  1’enthalpie  de  dissociation  a  la  temperature  T  : 
a  0  K,  A r//°  et  Arf/°  sont  toujours  confondues.  Exprimons  Adi SH°  (T)  en 
utilisant  pour  Cp  les  valeurs  caracteristiques  des  molecules  monoatomiques 
et  diatomiques  : 

A  distf°  (T)  -  A  disH°  (0)  =  f  2  v, .  C  p  mJ  U).dA~\2.  ( 5R/2 )  -  7R/2] . 

J  0  i 

=  3R.T/2 

Cette  difference,  de  l’ordre  de  3,7  kJ.moC1  a  298  K  et  de  12,5  kJ.moC1  a 
1  000  K,  est  negligeable  devant  les  energies  de  dissociation  qui  sont  de  l’ordre 
de  plusieurs  centaines  de  kJ.mol-1.  Ce  resultat  peut  etre  generalise  : 

L’enthalpie  standard  de  dissociation  de  la  molecule  AB  a  la  tempera¬ 
ture  T,  Ad[s/7°  ( T ),  est  pratiquement  confondue  avec  l’energie  de 
dissociation  DA_B  . 
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:  La  dissociation  d’une  liaison  O — H  est 
mise  en  jeu  dans  les  deux  reactions 
suivantes  : 

(1)  HO — H  =  HO'  +  H‘ 

Adiss  iH°  =  492  kJ .  mol"1 

(2)  H — O'  =  H'  +  -O' 

Adiss2W°  =  428  kJ. mol-1 

L’enthalpie  de  dissociation  de  la  liai¬ 
son  OH  depend  de  l’environnement  de 
la  liaison. 

v _ _ _ / 


8.3.2.  Enthalpie  standard  de  dissociation  d'une  liaison 

L’energie  de  dissociation  homolytique  de  la  liaison  AB  est  egale  a  l’energie 
interne  standard  de  la  reaction  hypothetique  a  0  K  au  cours  de  laquelle  une  mole 
de  molecules  a  l’etat  gazeux  est  dissociee  en  deux  radicaux  A'  et  B',  a  I’etat 
gazeux  et  sans  interaction  les  uns  avec  les  autres,  selon  l’equation  : 

AB  (g)  =  A'  (g)  +  B *  (g)  Da  _b  =  A dis£/°  (0  K) 

L’enthalpie  standard  de  dissociation  de  la  liaison  A -B  est,  comme  precedem- 
ment,  confondue  avec  l’energie  de  dissociation  DA_g.  L’energie  de  disso¬ 
ciation  d’une  liaison  A -B  depend,  en  toute  rigueur,  de  la  nature  des  groupes 
A  et  B,  c’est-a-dire  de  la  nature  des  atomes  directement  lies  et  du  nombre  de 
doublets  mis  en  commun,  mais  encore  du  reste  de  la  molecule. 


8.3.3.  Energie  de  liaison 

Le  concept  d’energie  de  liaison  decoule  du  modele  de  liaison  covalente  loca- 
lisee  ( cf .  chap.  10) :  dans  ce  modele,  les  caracteristiques  de  la  liaison  chimique 
entre  deux  atomes  X  et  Y  (distance  internucleaire  d’equilibre,  energie  de  dis¬ 
sociation,  moment  dipolaire,  ...)  ne  dependent  que  de  la  nature  de  ces  atomes 
et  du  nombre  de  liaisons  qu’ils  etablissent. 


liaison 

energie  de  liaison 
(kj.mol-1) 

C-H 

415 

O-H 

463 

C-C 

345 

C=C 

615 

C=C 

812 

C-0 

356 

C=0 
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Doc.  32  Energies  moyennes  de 
liaisons  (en  kJ .  moL1). 


L’enthalpie  (ou  l’energie)  de  la  liaison  XY,  notee  EXn  est  la  valeur 
moyenne  des  enthalpies  (ou  des  energies)  de  dissociation  de  cette  liai¬ 
son,  calculee  sur  un  ensemble  de  composes  comportant  cette  liaison. 


Exemple  : 

L’enthalpie  (ou  energie)  de  la  liaison  O-H,  notee  £o-H>  est  la  moyenne  des 
enthalpies  (ou  des  energies)  de  dissociation  de  cette  liaison  dans  la  molecule 
d’eau,  le  radical  OH,  ...  Les  tables  donnent :  £o-H  -  463  kJ . mol  . 

Ce  sont  generalement  ces  valeurs  moyennes  qui  sont  tabulees  (doc.  32).  Cette 
notion  d’energie  de  liaison  est  interessante  car  elle  permet  d’estimer  les  ener¬ 
gies  de  reaction  a  partir  de  1’ analyse  des  modifications  structurales  qui  accom- 
pagnent  la  reaction. 


8.3.4.  Enthalpie  standard  de  reaction  et  energie  de  liaison 

La  reaction  au  cours  de  laquelle  une  molecule  gazeuse  est  entierement 
decomposee  en  ses  atomes  a  I’etat  gazeux  est  appelee  reaction  d’ atomi¬ 
sation. 


L’ atomisation  necessite  la  rupture  homolytique  de  toutes  les  liaisons  presentes 
dans  la  molecule  : 

L’enthalpie  d’atomisation  est  done  egale  a  la  somme  des  enthalpies  de 
dissociation  de  liaison  de  la  molecule. 


Pour  calculer  l’enthalpie  d’atomisation  d’une  molecule,  il  est  necessaire  de 
determiner  les  differentes  liaisons  qu’elle  comporte  et  done  d’ecrire  sa  formule 
developpee  plane  (ou  sa  formule  de  Lewis). 


Exemple  :  Calculons  l’energie  d’atomisation  de  la  propanone  (CHj^CO  .  La 
reaction  d’atomisation  a  pour  bilan  : 

(CH3)2CO  (g)  =  2  C  (g)  +  6  H  (g)  +  O  (g) 
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H3C-C-CH3 

o 

Doc.  33  Formule  semi-developpee 
de  la  propanone  ou  acetone. 


La  formule  developpee  de  la  propanone  est  indiquee  sur  le  document  33  ;  son 
atomisation  necessite  la  coupure  de  six  liaisons  C-H,  deux  liaisons  simples 
C-C  et  d’une  liaison  double  C  =  0.  Done  : 

Aatom H°  =  6£C-H  +  2  Ec_c  +  Ec  =  0 
Avec  les  valeurs  du  document  32  : 

Aatom =  6  x  415  +  2  x  345  +  743  =  3  923  kj .  inol-1 
Connaissant  les  energies  de  liaisons,  il  est  possible  de  calculer  une  enthalpie 
standard  de  reaction,  ce  qu’illustre  l’application  suivante. 


APPLICATION  8 


Enthalpies  de  liaison  et  enthalpie  de  reaction 


On  considere  la  combustion  de  /’  ethanol  liquide  en 
dioxyde  de  carbone  et  vapeur  d’  eau  selon  V  equa¬ 
tion  (1) : 

CH3CH2OH  (€)  +  3  02  (g)  =  2  C02  (g)  +  3  H20  (g) 

1)  Calculer,  a  partir  des  energies  de  liaison,  1’ en¬ 
thalpie  standard  de  cette  reaction. 

2)  Comparer  cette  valeur  avec  celle  determines  par 
calorimetrie  :  -  1  365  kJ.mol-1  ; 

Donnees  : 

Avaptf0(C2H5OH)  =  43,0  kJ.mor1. 

Dans  la  molecule  C02  :  Eq=q  =  804  kJ.mol-1. 

Considerons  la  vaporisation  de  l’ethanol,  puis  les 
atomisations  des  reactifs  et  des  produits  de  cette 
reaction  et  formons  le  cycle  de  reactions  du  docu¬ 
ment  34. 

D’apres  ce  cycle  : 

ArlH°  =  AmH°  +  ArpH°  +  \yH° 


Or: 


Ara//°  = 


Avap//°(C2H5OH)  =  43,0  kJ .  mol 


-1 


Arp//°  =  5£c— H  +  Ec—c  +  Eq—o  +  Eo — h  +  3£o=o 
=  5  x  415  +  345  +  356  +  463  +  3  x  498 
=  4  733  kJ.mol-1. 

A  ryH°  =  -  ( 4  Ec= o  +  6  £Vh)  =  -( 4  x  804  +  6  x  463) 
=  -5  994 kJ.mol-1 

On  en  tire  :  A riH°  =  -  1  218  kj .  mol-1. 


CH3CH2OH  ( ( )  +  3  O2  (g) - (( 1)  combustion 


(a)  vaporisation  de 
I 'ethanol 


CH3CH2OH  (g)  +  3  02  (g) 


((P)  atomisatioit) 


2  C02  (g)  +  3  H20  (g) 

A 


(y)  formation' 
des  liaisons  , 


2  C  (g)  +  6  H  (g)  +  7  O  (g) 


Et  avec  les  valeurs  des  documents  31  et  32  : 


Doc.  34 

2)  La  comparaison  avec  la  valeur  experimentale  montre 
que  Lerreur  relative  est  11  %  !  Lamethode  des  ener¬ 
gies  de  liaison  donne  seulement  l’ordre  de  grandeur 
des  enthalpies  de  reaction. 


Pour  s’ entratner  :  ex.  16  et  17  ) 


Le  resultat  mis  en  evidence  dans  cette  application  est  general : 


Pour  une  reaction  se  deroulant  en  phase  gazeuse  : 

~  21/7 (liaisons  rompues)  ~  2/7(|jajSOns  formees) 
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CQFR 


bb  Etats  et  grandeurs  standard 

•  Etats  standard  d’un  constituant 

Quel  que  soit  l’etat  physique  du  constituant,  les  etats  standard  correspondent  a  une  pression  dite  standard, 
notee  p°  et  conventionnellement  fixee  a  100  000  pascals. 


A  chaque  temperature,  correspond  un  etat  standard  particulier  ;  il  est  done  necessaire  de  preciser  la 


temperature  pour  definir  l'etat  standard  considere. 

L’etat  standard,  a  la  temperature  T,  d’un  constituant  gazeux,  pur  ou  dans  un  melange,  est  l’etat  du  gaz 


parfait  associe,  pur  a  la  meme  temperature  T  et  sous  la  pression  standard  p°. 


L’etat  standard,  a  la  temperature  T,  d’un  constituant  dans  un  etat  condense  (liquide  ou  cristal),  pur  ou  dans 
un  melange,  est  l’etat  de  ce  constituant  pur,  dans  le  meme  etat  physique,  a  la  meme  temperature  T  et  sous  la 
pression  standard  p°. 

•  Etats  standard  de  reference  d’un  element 


L’etat  standard  de  reference  d’un  element,  a  la  temperature  T,  est  l’etat  standard  du  corps  simple,  dans  l’etat 


physique  le  plus  stable,  a  cette  temperature. 

^  Melanges 

•  Energie  interne  molaire  Um  et  enthalpie  molaire  Hm  d’un  corps  pur 

L’energie  interne  molaire  Um  et  1’ enthalpie  molaire  Hm  d’un  corps  pur  ne  dependent  pratiquement  que  de  la 
temperature. 


Cvm  (T)  et  Cpm  ( T)  sont  respectivement  les  capacites  calorifiques  molaires  a  volume  constant  et  sous  pres¬ 
sion  constante  du  corps  pur  considere. 

•  Melanges  de  gaz 


Pour  des  melanges  de  gaz  (assimiles  a  des  gaz  parfaits)  et  de  phases  condensees  pures  (dont  le  volume  est 


suppose  invariable),  on  peut  confondre  l’energie  interne  U  et  l’enthalpie  H  d’un  systeme  avec  les  grandeurs 
standard  correspondantes  U°  et  H°  : 


53  Grandeurs  de  reaction 


•  Enthalpie  standard  et  energie  interne  standard  de  reaction 

L’enthalpie  standard  de  reaction,  A rH°,  est  egale  a  la  derivee  partielle,  par  rapport  a  l’avancement  £,  de  l’en¬ 
thalpie  standard  H°  du  systeme,  la  variable  T  etant  bloquee  : 


L’energie  interne  standard  de  reaction  Ar(7°  est  egale  a  la  derivee  partielle,  par  rapport  a  £,  de  l’energie  interne 
standard  U°  du  systeme,  la  variable  T  etant  bloquee  : 


A tH°  et  ArU°  ne  dependent  que  de  l’equation  ecrite  et  de  la  temperature. 
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•  Enthalpie  et  energie  interne  de  reaction 

L’enthalpie  de  reaction,  A rH,  est  egale  a  la  derivee  partielle,  par  rapport  a  de  l’enthalpie  H  du  systeme,  les 
variables  T  et  p  etant  bloquees.  L’energie  interne  de  reaction,  A rU,  est  egale  a  la  derivee  partielle,  par  rapport 
a  £,  de  l’energie  interne  U  du  systeme,  les  variables  T  et  p  etant  bloquees  : 


(dff) 

rc 

> 

1 

II 

|QJ 

IS 

'  )t,p 

‘  13 1/; 

T,P 


•  Relation  entre  enthalpie  standard  et  enthalpie  de  reaction 

Pour  des  systemes  formes  de  gaz  (assimiles  a  des  gaz  parfaits)  et  des  phases  condensees  pures  (dont  le  volume 
est  suppose  invariable) : 

AtH  =  AtH°  =  £  v(- .  H°m,i  (T)  et  Ar[/«Ar[/°  =  Xv/.t/m,/(r) 
i  i 


•  Au  cours  d’une  reaction  se  deroulant  de  maniere  monobare  et  monotherme  entre  deux  etats  d’equilibre 
thermique  et  mecanique,  le  transfert  thermique  Qpi_>2  entre  le  systeme  et  le  milieu  exterieur  est  une 
fonction  affine  de  1’avancement  de  la  reaction. 

Gpl^2=A//1^2=  f  ^  AtH°  .  d£  ~  ArH° .  (g2  - 


•  Si  la  reaction  chimique  se  deroule  de  maniere  isochore  et  monotherme  : 

Qv !-»2  =  A  U^2  »  A TU° .  d|»  A rU° .  (£2  -  5i) 


•  Lois  de  Kirchhoff 

La  derivee  par  rapport  a  la  temperature  de  l’enthalpie  standard  de  reaction,  A rH°  (respectivement  l’energie 
interne  standard  de  reaction,  A rU°)  est  egale  a  la  capacite  calorifique  standard  de  reaction  sous  pression 
constante  ArCp  (respectivement  a  volume  constant,  Arc|!)  : 


dAr//° 

(IT 


=  Zv,- 


c 

^  I 


pm,  1 


A  TC°P 


dArC/" 

dL 


Xv,.C°m,  =  ArC0  et  ArH°(T)-  ArU°(T)«R.T.^ 


i,gaz 


•  Lois  de  Hess 

Si  l’equation  (^)  d’une  reaction  peut  etre  ecrite  sous  la  forme  d’une  combinaison  lineaire  de  plusieurs  equa¬ 
tions  (%j),  l’enthalpie  standard  de  cette  reaction  A tH°(T),  a  une  temperature  T,  s’obtient,  a  partir  des  enthal¬ 
pies  standard  des  differentes  reactions  A r ,  /7°(7 j  a  la  meme  temperature  T ,  par  une  combinaison  faisant 
intervenir  les  memes  coefficients. 

Si  {%)  =  2  alors  A rH°(T)  =  X  «/•  A 

i  i 

u  Reactions  particulieres 

•  Reaction  standard  de  formation 

La  reaction  standard  de  formation  d’une  espece  chimique,  a  une  temperature  T  et  dans  un  etat  physique  donne, 
est  la  reaction  au  cours  de  laquelle  une  mole  de  ce  corps,  dans  son  etat  standard,  est  formee  a  partir  des  corps 
simples  correspondant  aux  elements  qui  le  constituent ;  chacun  de  ces  corps  simples  doit  representer  l’etat  stan¬ 
dard  de  reference  de  1’ element  correspondant  a  la  temperature  T. 

La  variation  d’enthalpie  qui  accompagne  la  reaction  standard  de  formation  de  l’espece  chimique  X,  a  une 
temperature  T  et  dans  un  etat  physique  donne,  est  l’enthalpie  de  formation  de  cette  espece.  Cette  grandeur 
est  notee  Af H°,  l’indice  f  faisant  reference  a  la  formation. 
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D’apres  cette  definition,  l'enthalpie  standard  de  formation  du  corps  simple  correspondant  a  l’etat  standard 
de  reference  d’un  element  est  nulle. 

L’enthalpie  standard  de  toute  reaction  d ’equation  X  v,-.£,  =  0 est  egale  a  la  somme  des  enthalpies  standard 

i 

de  formation  de  chaque  constituant,  affectees  du  coefficient  stcechiometrique  algebrique  correspondant  : 

AIH°(T)  =  Ilvi.A  f//?(D 

l 

•  Reactions  d’ionisation  et  d’ attachement  electronique 

•  A; onH°  (T),  enthalpie  standard  d’ ionisation  de  l’espece  M,  a  la  temperature  T,  est  pratiquement  egale  a 
l’energie  interne  standard,  a  0  K,  du  processus  d’ionisation  : 

M  (g)  —  M+  (g)  +  e-  (g)  A iontf °(D  -  Aion[/°(0)  =JfA.e.  Vion  =  £u 

•  L’ enthalpie  standard  d’ attachement  ou  fixation  electronique  a  la  temperature  T  est  pratiquement  confon- 
due  avec  l’energie  interne  standard,  a  0  K,  du  processus  : 

M  (g)  +  e-  (g)  —  M-  (g)  A att//°(D  «  Aatt£/°(0)  =  £att 
L’affinite  electronique  A.E.  d’une  espece  M  est  l’opposee  de  l’energie  interne  standard  des  reactions  d’atta- 
chement  electronique  permettant  de  transformer  l’espece  M  en  Lion  Mr  : 

A.E.  =  -  Aatl//°(7)  =  -  £att 


•  Changement  d’etat  physique 

Le  passage,  sous  pression  constante  et  a  temperature  constante,  d’une  phase  ordonnee  a  une  phase  moins 
ordonnee  est  endothermique  : 

A 1 1 f u s  ^  0  ,  A/7vap  >  0  ,  A//su|3  >  0 

La  quantite  de  chaleur  mise  en  jeu  au  cours  d’un  changement  d’etat  isobare  et  isotherme  est  egale  a  la 
variation  d’enthalpie  du  systeme  subissant  ce  changement  d’etat.  Elle  est  appelee  chaleur  latente  de 
changement  d’ etat  ou  enthalpie  de  changement  d’etat. 

•  Reaction  de  dissociation,  energie  de  liaison 

•  L’energie  de  dissociation  homolytique  de  la  molecule  AB  est  egale  a  l’energie  interne  standard  de  la  reac¬ 
tion  hypothetique  aOKau  cours  de  laquelle  une  mole  de  molecules  a  V  etat  gazeux  est  dissociee  en 
radicaux  monoat omiques  A*  et  B',a  V etat  gazeux  et  sans  interaction  les  uns  avec  les  autres,  selon  l’equation  : 

AB( g)  =  A*(g)+£'(g)  A4~B  =  Adis  U°  (0  K) 

est  une  quantite  positive.  L’enthalpie  standard  de  dissociation  de  la  molecule  AB  a  la  temperature  T, 
Adis H°(T),  est  pratiquement  confondue  avec  l’energie  de  dissociation 

•  L’energie  (ou  l’enthalpie)  de  la  liaison  AT,  notee  Exy ,  est  la  valeur  moyenne  des  energies  (ou  des  enthal¬ 
pies)  de  dissociation  de  cette  liaison,  calculee  sur  un  ensemble  de  composes  comportant  cette  liaison. 

Pour  une  reaction  se  deroulant  en  phase  gazeuse  : 

o  V  y 

ArH  =  ^£(liaisons  rompues)  —  -^^(liaisons  formees) 
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Exercices 


Applications  directes  du  cours 


CE  Application  du  premier  Principe 

Un  recipient  transparent,  de  volume  V\  =  15,0  L  contient 
de  Fair.  Initialement  la  temperature  est  de  6\  =5,2  °C  et 
la  pression  est  egale  a  la  pression  atmospherique 
Pl  =101,3  kPa.  Ce  recipient  et  Fair  qu’il  contient  re9oi- 
vent  et  absorbent  le  rayonnement  solaire,  si  bien  que  leur 
temperature  s’eleve  et  atteint  02  =  45,8  °C. 

1  •  Calculer  les  variations  d’energie  interne  et  d’enthal- 
pie  de  Fair. 

2  •  En  deduire  Fenergie  absorbee  par  Fair  au  cours  de 
cette  experience. 

Donnee  : 

L’air  est  assimile  a  un  gaz  parfait,  de  capacite  calorifique 
molaire,  sous  pression  constante,  egale  a  29,0  J .  K  .  moL1 ; 


O  Carbure  de  tungstene 

Le  carbure  de  tungstene  WC  est  utilise  en  raison  de  ses 
proprietes  mecaniques  exceptionnelles  (durete,  caractere 
refractaire). 

L’energie  interne  standard  de  la  reaction  de  combustion 
d'une  mole  de  WC  en  dioxyde  de  carbone  et  trioxyde  de 
tungstene  (solide)  a  ete  determinee,  a  298  K,  dans  une 
bombe  calorimetrique  :  elle  est  egale  a  -  1 191,9 kJ  .mol-1. 

1  •  Calculer  l’enthalpie  standard  de  reaction  A TH°  a  298  K. 

2  •  Calculer  le  transfert  thermique  entre  le  milieu  exte- 
rieur  et  un  systeme  ou  on  realise,  a  temperature  et  pres¬ 
sion  constante,  l’oxydation  complete  d’une  masse  m  = 
1  400  g  de  carbure  de  tungstene.  Dans  quel  sens  s’effec- 
tue  ce  transfert  ? 

Donnee  : 

Masses  molaires  (g.mol-1)  :  W  :  183,9  ;  C  :  12,0. 
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d  Influence  de  la  temperature 

sur  I'enthalpie  standard  de  reaction 

On  considere  la  reaction  de  chloration  totale  du  methane 
d’equation  : 

CH4  (g)  +  4  Cl2  (g)  =  CC14  (g)  +  4  HC1  (g) 

dont  I’enthalpie  standard  de  reaction  est  -  40 1 ,08  kJ .  moL1 
a  298  K.  Calculer  cette  grandeur  a  600  K. 

Donnees  : 

C°p  (J.K-^mol-1)  :  CH4  (g)  :  35,71  ;  Cl2  (g)  :  33,93  ; 
HC1  (g) :  29,12  ;  CC14  (g) :  83,51. 

o  Influence  de  la  temperature 
sur  I'energie  interne  standard 
de  reaction 

La  reaction  du  thiophene  C4H4S  avec  le  dihydrogene  est 
utilisee  pour  eliminer  le  thiophene  contenu  dans  les  hydro- 
carbures  fossiles  ;  ceci  permet  d’eviter  la  formation  de 
S02  lors  de  leur  combustion. 

L’ equation  de  la  reaction,  realisee  a  700  K,  est : 

C4H4S  (g)  +  4  H2  (g)  =  C4H10  (g)  +  H2S  (g) 
Calculer  son  energie  interne  standard  de  reaction  a  700  K. 

Donnees  :  A  298  K,  I’enthalpie  standard  de  cette  reaction 
est  -  262,6  kJ .  mol-1 . 

Dans  l’intervalle  (298  K  -  700  K),  les  capacites  calori- 
fiques  molaires  moyennes  sous  pression  constante,  Cp 
sont  (en  J.K-i.mol-1) :  C4H4S  (g) :  117,2  ;  H2  (g) :  29,3  ; 
H2S  (g) :  38,9  ;  C4H10  (g) :  163,2. 


o  Temperature  de  flamme 

Afin  de  pouvoir  effectuer  l’enrichissement  isotopique  de 
l’uranium,  il  est  necessaire  de  passer  par  l’hexafluorure 
d’uranium  UFg.  Le  dioxyde  d’uranium  est  d’abord  trans¬ 
forme  en  tetrafluorure  d’uranium  UF4,  puis  le  tetrafluo- 
rure  est  oxyde  en  hexafluorure  par  le  difluor,  sous  pression 
p  =  1  bar,  par  la  reaction  quantitative  suivante  d’equation  : 

UF4  (s)  +  F2  (g) - >UF6  (g) 

Les  reactifs  sont  introduits  en  proportions  stcechiome- 
triques  et  la  reaction  est  initiee  a  373  K  dans  un  reacteur 
adiabatique.  Calculer  la  temperature  maximale  atteinte 
dans  le  reacteur  a  l’issue  de  cette  reaction.  SOS 

Donnees  : 

A rH°  =  -  260  kJ .  mol”1  et  Cp°(UF6  (g)  =  145  J .  K_1 .  mol”1 
(independants  de  T ). 

SOS  :  Tenir  compte  des  donnees  disponibles  pour  choisir 
le  chemin  en  deux  etapes  equivalent  a  la  transformation 
globale. 

Temperature  de  flamme 

On  considere  la  reaction  totale  d’oxydation,  en  phase 
gazeuse,  de  F  ammoniac  en  monoxyde  d’ azote  selon  : 

2  NH3  (g)  +  5/2  02  (g)  =  2  NO  (g)  +  3  H20(g) 
dont  I’enthalpie  standard  a  298  K  est : 

ArH°  =  -  452,37  kJ .  mol-1 


Cette  reaction  se  deroule  dans  une  enceinte  adiabatique, 
sous  une  pression  constante  de  5  bar  ;  le  melange  initial, 
stoechiometrique,  est  introduit  a  298  K.  Calculer  la 
temperature  atteinte  en  fin  de  reaction.  SOS 

Donnees  : 

Cp  (J.K-1  .mol-1)  :  gaz  diatomiques  :  27,2  +  0,004.r  ; 
H20  (g) :  34,3  +  0,008.  T. 

SOS  :  Tenir  compte  des  donnees  disponibles  pour  choisir 
le  chemin  en  deux  etapes  equivalent  a  la  transformation 
globale. 

Prendre  garde  au  fait  que  les  capacites  calorifiques  ne 
sont  pas  constantes. 

Ne  pas  oublier  qu  une  temperature  (en  K)  est  toujours 
positive. 

Calorimetrie 

1  •  Dans  un  calorimetre  adiabatique,  on  introduit  un  fil  de 
cuivre  de  resistance  electrique  R  =  20,2  Q.  Cette  resistance 
est  reliee  par  des  fils  de  resistance  negligeable  a  un  gene¬ 
rates  exterieur.  On  fait  passer  dans  le  fil  un  courant 
d’intensite  I  =  156  mA  pendant  725  s.  La  temperature  du 
calorimetre  a  augmente  de  0,39  °C.  Quelle  est  la  capacite 
calorifique  du  calorimetre  ? 

2  •  On  introduit  dans  le  calorimetre,  initialement  a  22,45  °C, 
une  piece  metallique  pesant  27,32  g  et  portee  a  100  °C.  A 
l’equilibre,  calorimetre  et  piece  atteignent  une  temperature 
finale  egale  a  24,80  °C.  Quelle  est  la  capacite  calorifique  c 
du  metal  ? 

Q  Combinaison  de  reactions 

1  •  Montrer  que  la  reaction  ( 1) : 

(1)  3  C  (s)  +  4  A1  (s) - >  AI4C3  (s) 

peut  etre  consideree  comme  une  combinaison  lineaire  des 
reactions  (a),  ((3),  (y)  et  (8). 


Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


Utilisation  des  enthalpies  standard 
de  combustion 


Les  enthalpies  standard  de  combustion  des  corps  orga- 
niques,  generalement  importantes,  ont  ete  mesurees  avec 
une  grande  precision.  La  table  fournit  les  enthalpies  stan¬ 
dard  de  combustion  a  298  K,  A CH°,  d’un  certain  nombre 
de  corps.  Dans  tous  les  cas,  les  produits  de  combustion 
sont  le  dioxyde  de  carbone  gazeux  et  l’eau  liquide. 
Determiner  les  enthalpies  standard  de  reaction  a  298  K, 
A rH°,  pour  les  reactions  suivantes  :  SOS 


a.  ethylene  C2H4  (g)  +  eau  (€)  =  ethanol  C2H5OH  (€) 

b.  heptane  C7H16  (g) 

=  butane  C4H10  (g)  +  propene  C3H6  (g) 

c.  hexane  (€)  =  benzene  CgHg  (£)  +  4  H2  (g) 

tl.  ethanol  C2H5OH  (€)  +  02 

=  acide  ethanoi'que  C2H4O2  (€)  +  H20  (€) 
Donnees  :  A CH°  (kJ.mol-1)  : 

C4H10  (g) :  -  2  878,51 ;  H2  (g) :  -  285,84  ; 

C2H4  (g)  1  410,97  ;  C6H14  (€):- 4  162,78  ; 

C6H6(€) :  -3  268,1  ;  C3H6  (g) :  - 2  058,2  ; 


C2H402  (€) :  -  872,4 


C2H5OH  (€) :  -  1  366,95  ; 


C7H16(g):  -4  811,2. 


SOS  :  Constituer  un  cycle  de  reactions  pour  passer  des 
reactifs  aux  produits,  par  V  intermediate  du  dioxyde  de 
carbone  gazeux  et  de  V eau  liquide. 


Combinaison  de  reactions 

1  •  Le  silicium  est  fabrique  a  partir  de  la  silice  Si02  (s) 
selon  la  reaction  (1)  d’equation  : 

3  Si02  (s)  +  2  CaC2  (s)  =  3  Si  (s)  +  2  CaO  (s)  +  4  CO  (g)  (1) 
Montrer  que  la  reaction  (1)  peut  etre  consideree  comme 
une  combinaison  lineaire  des  reactions  (a),  ((3),  (y)  et  (8). 

2  •  En  deduire  l’enthalpie  standard  de  la  reaction  (1) ;  cette 
reaction  est-elle  exo-  ou  endothermique  ? 


2  •  En  deduire  l’enthalpie  standard  de  la  reaction  (1) ;  cette 
reaction  est-elle  exo-  ou  endothermique  ? 

Donnees  : 

(a)  9  C  +  2  A1203  =  6  CO  +  A14C3 
((3)  1/2  02  +  CO  =  C02 
(y)  C  +  02  =  C02 
(8)  3/2  02  +  2  A1  =  A1203 

A mH°  =  2  559,0  kJ .  mol-1  ;  A r(3//0  =  -283,0  kJ .  mol-1  ; 
AryH°  =  -393,5  kJ.mol-1  ;  Ar8//°  =  -l  675,7  kJ.mol-1. 


3  •  Quel  est  le  transfert  thermique  entre  le  systeme  et  le 
milieu  exterieur  lorsqu’on  prepare  50  kg  de  silicium  ? 

Donnees  : 

(a)  3  C  (s)  +  CaO  (s)  =  CO  +  CaC2  (s) 

((3)  2  CO  (g)  =  C02  (g)  +  C  (s) 

(y)  C  +  02  =  C02 

(8)  02  (g)  +  Si  (s)  =  Si02  (s) 

A mH°  =  464,4  kJ.mol-1  ;  A rp//°  =  -172,5  kJ.mol-1  ; 
A ryH°  =  -393,5  kJ.mol-1  ;  ArS//°  = -910,7  kJ.mol-1. 
Masse  molaire  :  M(Si)  =  28,1  g.mol-1. 
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Exercices 
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Reaction  de  formation 


Parmi  les  reactions  suivantes,  quelles 
formation  a  298  K  ?  SOS 

sont  les  reactions  de 

a. 

NO  (g)+  l/2  02(g) 

=  N02  (g) 

b. 

N(g)  +  02(g) 

=  N02  (g) 

c. 

N  (g)  +  2  0  (g) 

=  N02(g) 

d. 

1/2  N2  (g)  +  1/2  02  (g) 

=  NO(g) 

e. 

CaO  (s)  +  C02  (g) 

=  CaC03  (s) 

f. 

Na  (s)  +  1/2  Cl2  (g) 

=  NaCl(s) 

g- 

Ca  (s)  +  C  (graphite)  +  3/2  02  (g) 

=  CaC03  (s) 

h. 

Na  (s)  +  1/2  Cl2  (g) 

=  NaCl(liq) 

SOS  :  Tenir  compte  de  la  definition  de  ietat  standard  de 
reference  et  du  role  de  I’etat  physique  des  produits  et  des 
reactifs. 


©  Utilisation  des  enthalpies  standard 
de  formation 


Determiner  A rH°  a  298  K  pour  les  reactions  suivantes  ; 
quelles  sont  les  reactions  exothermiques  ? 


a. 

3  02 

=  2  03 

b. 

2  FeS2  (s)  +  11/2  02 

=  Fe203  (s)  +  4  S02  (g) 

c. 

NH3  (g)  +  HC1  (g) 

=  NH4C1  (s) 

d. 

CuS04 , 5  H20  (s) 

=  CuS04  (s)  +  5  H20  (g) 

e. 

h2s  +  Cl2 

=  2  HC1  (g)  +  S  (s) 

f. 

2  NH3  (g)  +  3/2  02 

=  N2  (g)  +  3  H20  (€) 

Donnees  : 

Af H°  (kJ.mol-1)  a  298  K  : 


FeS2  (s) :  -  178,2  ; 
H20  (€):-  285,83; 
NH3  (g):-  45,94; 
NH4C1(s)  314,4; 
H2S  (g) :  -  20,6  ; 
CuS04  (s):-  77 1,4; 


Fe203  (s)  :  -  822,2  ; 

S02  (g):-  296,8; 

HC1  (g):- 92,31  ; 

H20  (g):- 241,83; 

03  (g) :  142,7  ; 

CuS04 , 5  H20  (s): -2  278,0. 


©  Enthalpie  molaire 

Soit  Tr  une  temperature  de  reference  choisie  arbitraire- 
ment ;  dans  ce  qui  suit,  on  prendra  Tr  =  298  K. 

1  •  Exprimer //„l  s(r)  ;  V(T),  enthalpies 

molaires  standard  du  cuivre  dans  ses  differents  etats  phy¬ 
siques,  en  fonction  de  la  temperature  et  de  SOS 

2  •  Representer  qualitativement  les  variations  de  l’en- 
thalpie  molaire  standard  du  cuivre  dans  son  etat  physique 
stable,  en  fonction  de  la  temperature. 


Donnees  sous  la  pression  standard  p°  : 

Lfus ,  chaleur  latente  massique  de  fusion  a  7fus ;  Lv ap,  cha- 
leur  latente  massique  de  vaporisation  a  rvap  ;  cps,  cp /,  et 
cpv,  capacites  thermiques  massiques  respectivement  du 
solide,  du  liquide  et  du  gaz. 


materiau 

rfus 

(K) 

rvap 

(K) 

^fus 

(kJ  .kg-1) 

^vap 

(kJ  .kg-1) 

cuivre 

1  356 

2  840 

205 

4  800 

materiau 

cps 

(J.K-'.kg-1) 

Cp( 

(J.K-'.kg-1) 

cpv 

(J.K-'.kg-1) 

M 

(g.mol-1) 

cuivre 

380 

494 

328 

63,5 

On  neglige  les  variations  des  capacites  thermiques  mas¬ 
siques  en  fonction  de  la  temperature. 

SOS  :  1)  Distinguer  grandeurs  massiques  et  molaires. 
Revoir  si  necessaire  la  definition  des  chaleurs  latentes. 


CD  Regulation  thermique 

L’activite  metabolique  d’un  etre  humain  de  masse  m  =  70  kg 
libere  quotidiennement  une  energie  d’ environ  10  MJ. 

1  •  Si  le  corps  humain  constituait  un  systeme  isole,  quelle 
serait  sa  variation  de  temperature  provoquee  en  un  jour 
par  le  metabolisme  ? 

2  •  En  realite,  la  temperature  des  etres  vivants  est  regulee 
par  divers  mecanismes  ;  l’und’euxestl’evaporationd’eau, 
assuree  par  la  respiration  et  la  transpiration. 

Si  l’evaporation  etait  le  seul  mecanisme  en  oeuvre,  quelle 
masse  d’eau  devrait  etre  vaporisee  chaque  jour  pour  main- 
tenir  constante  la  temperature  de  l’organisme  ? 

Donnees  : 

Capacite  calorifique  massique  du  corps  humain  : 
c  =  4,18  kJ.K-1  .kg-1. 

Enthalpie  de  vaporisation  de  l’eau  a  la  temperature  du 
corps  (37  °C)  :  44  kJ.mol-1. 

CD  Changement  d'etat  et  enthalpie 
standard  de  reaction 

On  considere  la  reaction  de  reduction  de  l’oxyde  de  magne¬ 
sium  par  le  carbone  : 

MgO  (s)+  C  (graph)  =  Mg  +  CO  (g) 

Selon  la  temperature,  le  metal  obtenu  est  solide,  liquide 
ou  gazeux. 


Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


IS) 

yj 


Sous  la  pression  de  1 0 1 ,3  kPa,  le  magnesium  fond  a  65 1  °C 
et  bout  a  1  107  °C  ;  les  enthalpies  molaires  standard  de 
fusion  et  de  vaporisation  sont  respectivement  de  8,96  et 
de  136,0  kJ.mor1.  Exprimer  l’enthalpie  de  reaction  en 
fonction  de  la  temperature. 

Donnees  : 

Af H°  (kJ.  mol”1)  a  298  K  et  Cp°  (J.  K_1 .  mol”1) : 

CO  (g)  :  AiH°  =  -  110,52  ;  Cp°  =  32,4. 

MgO  (s) :  Af//°  =  -  601,83  ;  Cp°  =  37,8. 

C  (graphite)  :  Cp  =  22,2. 

Mg  :  C°  (s)  =  23,9  ;  C°  (€)=  32,5  ;  C°p  (g)=  21,0. 

(D  Enthalpies  de  liaison  N/N 

A  298  K,  les  enthalpies  standard  de  formation  Af H°  de 
N(g),  de  H(g),  de  l’ammoniac  NH3(g)  et  de  l’hydrazine 
N2H4(g)  sont  respectivement,  en  kJ.mor1  :  +  472,70  ; 
+  218,0;  -45,94;  +  95,42. 

Calculer  les  energies  de  liaison  N-H  et  N-N. 

Comparer  cette  derniere  valeur  a  l’enthalpie  de  dissocia¬ 
tion  de  la  molecule  de  diazote.  Que  peut-on  en  conclure  ? 

Enthalpies  de  liaison 
et  de  combustion 

Connaissant  les  enthalpies  standard  de  formation,  a  298  K, 
en  kJ .  moE 1  : 

methane  CH4  (g)  :  -  74,60  ; 

ethane  C2Hg  (g)  :  -  84,67  ; 

ethene  C2H4  (g)  :  +  52,40  ; 

acetylene  (ou  ethyne)  C2H2  (g)  :  +  227,40  ; 

carbone  C  (g) :  +  716,68  ; 

hydrogene  H  (g)  :  +  218,00  ; 

eau  H20  (€):- 285,83  ; 

dioxyde  de  carbone  C02  (g) :  -  393,51. 

1  •  Calculer  les  enthalpies  de  liaison  C-H,  C-C,  C  =  C, 

C=C.  SOS 

2  •  En  deduire  Af H°  =f(n)  de  l’alcane  C„H2„+2  . 

3  •  Calculer  A rH°  =f(n)  pour  la  reaction  de  combustion 
de  l’alcane  C„H2m+2  . 

SOS  :  1)  Ecrire  lesformules  de  Lewis  des  quatre  molecules 
d’hydrocarbure.  Exprimer  I’enthalpie  d’  atomisation  de  ces 
molecules  en  fonction  des  enthalpies  de  liaison,  puis  en 
fonction  de  leurs  enthalpies  standard  de  formation. 


Fabrication  de  I'acetylene 


L’ acetylene  a  longtemps  ete  prepare  a  partir  du  carbure  de 
calcium  CaC2.  La  premiere  etape  est  l’obtention,  au  four 
electrique,  du  carbure  de  calcium,  selon  : 

CaO(s)  +  3  C(s)  =  CaC2(s)  +  CO(g) 

La  deuxieme  etape  est  l’hydrolyse  du  carbure  de  calcium 
selon  : 


CaC2  +  2  H?0  =  C2H2  +  Ca(OH)2 


1  •  Calculer  l’enthalpie  standard  de  la  premiere  reaction 
a  298  K.  En  fait,  la  temperature  du  four  est  de  1  700  °C  et 
le  carbure  de  calcium  est  obtenu  a  l’etat  liquide.  Calculer 
A rH°  dans  ces  conditions.  SOS 


2  •  Le  rendement  energetique  de  1 '  installation  est  de  60  % . 
Calculer,  en  kW.h,  l’energie  necessaire  pour  produire 
1  tonne  de  carbure  de  calcium. 

Donnees  : 

Af H°  (kJ.mor1)  a  298  K  :  CaC2  (s) :  -  62,78  ; 

CaO  (s) :  -  635,09  ;  CO  (g) :  -  110,53. 

C°  (J .  K”1 .  mol”1)  :  CaO  (s)  :  42,8; 

CO  (g) :  29,31  +  3,07. 10“3.  T  ; 

C  (s)  :  6,3  +  10,87 . 10“3 .  T  ;  CaC2  (s)  :  72,43. 

Enthalpie  molaire  de  fusion  de  CaC2  (kJ .  mol-1)  :  +  7,8. 
Masses  molaires  (g.mol-1)  :  Ca  :  40,08  ;  C  :  12,01. 

SOS  :  1)  Tenir  compte  du  changement  d’ etat. 


Utilisation  des  acquis 


(D  Combustion  des  alcanes 

On  s’interesse  a  la  combustion  des  premiers  alcanes  : 
methane  CH4,  propane  C3H8,  butane  C4H|q,  couramment 
utilises  comme  combustibles  domestiques. 

A  temperature  ambiante,  la  combustion  d’un  alcane  gazeux 
C„H2„+2  dans  une  quantite  suffisante  de  dioxygene  conduit 
a  la  formation  de  C02  (gaz)  et  de  H20  (€). 

Donnees  :  (on  travaille  dans  la  suite  a  25  °C  sous  1  bar)  : 
Enthalpies  standard  de  formation,  notees  Af7/°  : 

C02  (g)  :  -  394  kJ.mor1  ;  H20  (€)  :  -  286  kJ.mor1  ; 
C  (gaz) :  +  719  kJ.mol-1. 

Enthalpies  standard  de  liaison,  Aliais^°  : 

H-H  :  435  kJ.mor1  ;  C-C  :  360  kJ.mor1  ; 

C-H:  418  kJ.mor1. 

1  •  Quelle  est  la  signification  du  signe  d'une  enthalpie  de 
reaction  ?  Que  signifie  «  standard  »  ?  Que  signifie  «  enthal¬ 
pie  standard  de  formation  »  ? 
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Exercices 


© 


2  •  a.  Definir  une  «  reaction  d’atomisation  ». 

b.  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  d’atomisation  d’un  alcane 
C„H2;i+2,  et  exprimer  litteralement  l’enthalpie 
standard  de  reaction  correspondante,  notee  A  atH°,  en 
fonction  de  n  et  des  donnees.  SOS 

3  •  Ecrire  l’equation  de  la  combustion  d’une  mole  d’al- 
cane  C„H2;i+2,  a  l’aide  d’un  cycle  enthalpique  utilisant  la 
reaction  d’atomisation  et  les  donnees.  Exprimer  numeri- 
quement  son  enthalpie  standard  A rH°  (298  K)  en  fonction 
de  n.  On  represented  clairement  les  etapes  envisagees. 
SOS 

4  •  Lorsqu’on  effectue  la  combustion  de  x  moles  d’alcane 
dans  les  conditions  precedentes,  comment  s’exprime  par 
rapport  a  A r//°  (298  K)  la  quantite  d’energie  liberee  ? 
Exprimer  alors  l’energie  q(n )  liberee  par  la  combustion  de 
1  kg  de  C„H2n+2,  en  fonction  de  n,  en  MJ .  kg-1. 

5  •  Comparer  q(n )  pour  les  trois  alcanes  presentes  plus  haut. 

6  •  La  capacite  thermique  de  l’eau  liquide  etant  prise  egale 
a 4,2  kJ .kg-1 . K-1  entre  20  et  100  °C,  calculer,  pour  cha- 
cun  des  trois  combustibles,  la  quantite  minimale  en  mole 
de  dioxyde  de  carbone  produit  lorsqu’on  chauffe  1,00  L 
d’eau  de  20  a  100  °C. 

7  •  Conclure  quant  aux  qualites  companies  des  combus¬ 
tibles  etudies. 

SOS  :  2  •  Denombrer  les  liaisons  presentes  dans  une 
molecule  d’alcane  C„H2;i+2. 

3  •  L’etat  standard  de  reference  du  carbone  a  298  K  est 
le  graphite. 

^  Enthalpie  de  liaison  C-Cl 

A  25°  C,  1’ enthalpie  standard  de  formation,  Af H°,  du 
trichloromethane  CHCI3  liquide  est  de  -131,83  kJ.  mol-1 
et  la  chaleur  latente  massique  de  vaporisation  de  CHCI3 
est  de  257  J.g-1. 

1  •  Calculer  Af H°  pour  CHCI3  gaz.  SOS 

2  •  Sachant  que  les  enthalpies  standard  de  formation  Af H° 
de  Cl  (g),  de  H  (g)  et  de  C(g)  sont  respectivement  de 
121,3  ;  218,0  ;  716,7  kJ.mol"1  et  que  l’enthalpie  de 
liaison  C-H  est  de  415  kJ.  mol"1,  calculer  l’enthalpie  de 
liaison  C-Cl. 

3  •  En  deduire  Af  H°  pour  CCI4  gaz. 

Donnees  : 

Masse  molaire  (g  .mol-1) :  C  :  12,01 ;  H  :  1,01 ;  Cl :  35,45. 
SOS  :  1 )  Distinguer  grandeurs  molaire  et  massique. 


Energie  de  resonance 

L’acroleine,  dont  le  nom  systematique  est  le  prop-2-enal, 
a  pour  formule  semi-developpee  :  CH2  =  CH-CH  =  0. 
A  25  °C,  sous  100  kPa,  elle  est  liquide. 

1  •  Calculer  son  enthalpie  standard  de  formation  a  25  °C 
connaissant  son  enthalpie  standard  de  combustion  en  eau 
liquide  et  dioxyde  de  carbone. 

2  •  Calculer  son  enthalpie  standard  de  formation  a  partir 
des  energies  de  liaison.  SOS 

3  •  Mettre  en  evidence  les  formes  mesomeres  de  la  mole¬ 
cule  et  interpreter  le  resultat  precedent. 

Donnees  :  AH 0  (kJ .  mol-1)  a  298  K  : 

A f//°  :  H20  (€) :  -285,83  ;  C02  (g) :  -  393,51  ; 

C(g) :  +  716,68. 

A rH°  :  combustion  de  C3H4O  :  -  1  628,53  ; 

vaporisation  de  C3H4O  :  +  20,9. 

A(j H°  enthalpie  de  dissociation  de  liaison  (kJ.mol-1)  : 
H-H  :  436  ;  C-C  :  345  ;  C=C  :  615  ;  C=0  :  743  ; 
C-H  :  415  ;  0=0  :  498. 

SOS  :  2)  Les  energies  de  liaison  permettent  le  calcul  des 
grandeurs  de  reaction  en  phase  gazeuse. 

0  Fabrication  de  I'acetylene 

Actuellement,  I’acetylene  (ou  ethyne)  C2H2  est  produit  par 
pyrolyse  du  methane,  principal  constituant  du  gaz  naturel. 

1  •  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  sachant  qu’elle  four- 
nit  du  dihydrogene  comme  sous-produit.  Calculer  A r//°  a 
25  °C,  puis  a  1  500  °C,  temperature  qui  correspond  aux 
conditions  industrielles. 

2  •  Le  melange  reactionnel  est  initialement  a  25  °C  et  com- 
prend  du  methane  et  du  dioxygene  en  defaut.  La  combus¬ 
tion  du  methane  en  dioxyde  de  carbone  et  vapeur  d’eau 
fournit  l’energie  thermique  necessaire  pour  atteindre 
1  500  °C  et  effectuer  la  pyrolyse  du  methane  restant.  En 
admettant  que  l’ensemble  des  operations  se  deroule  dans 
un  reacteur  adiabatique,  sous  une  pression  constante  et 
egale  a  1  bar,  calculer  la  valeur  minimale  que  doit  avoir  la 
fraction  molaire  en  dioxygene  dans  le  melange  initial.  SOS 
Donnees  : 

Af H°  (kJ.mol-1)  a  298  K: 

CH4  (g) :  -  74,60 ;  C2H2  (g) :  +  227,40 ;  H20  (g) :  -  241,83  ; 
C02  (g) :  -  393,51. 

Cp  (J .  K-1 .  mol-1) : 

CH4  (g)  :  72,6  ;  H2  (g)  :  30,8  ;  C2H2  (g)  :  64,6  ; 
H20  (g) :  41,2  ;  C02  (g) :  53,3. 


Masses  molaires  (g.mol  1 )  :  Ca  :  40,08  ;  C  :  12,01. 

SOS  :  Exprimer  le  Premier  Principe  pour  le  systeme. 
Compte  tenu  des  conditions,  montrer  que  PI  se  conserve. 


Propulsion  de  fusees 


Applications  du  premier  principe  a  la  chimie 


Donnees  :  A {H°  (kJ  .  mor1)  a  298  K  : 
carbone  C  (g)  :  +  716,7  ;  hydrogene  H  (g)  :+  218,0  ; 
eau  H20  (g) :  -  241,8  ;  dioxyde  C02  (g) :  -  393,5. 
Enthalpie  moyenne  de  liaison  (kJ.mol-1)  : 

C-H  :  415  ;  C-C  :  345. 

A//yap  (octane)  =  30  kJ.  mol'1;  1  ch  =  736  W. 


La  reaction  entre  le  dihydrogene  et  le  dioxygene  est  utili- 
see  pour  la  propulsion  de  lanceurs  comme  Ariane  ou  la 
navette  spatiale  americaine. 

1  •  En  admettant  que  les  reactifs,  a  298  K,  soient  melan¬ 
ges  dans  les  proportions  stcechiometriques,  calc  uler  la  tem¬ 
perature  maximale  ou  temperature  deflamme  adiabatique 
atteinte  par  les  produits. 

2  •  En  fait,  le  melange  reactionnel  est  enrichi  en  dihy¬ 
drogene  et  correspond  a  (2  H2  +  1/2  02).  Quelle  est,  dans 
ce  cas,  la  temperature  maximale  ?  SOS 

3  •  A  de  telles  temperatures,  le  melange  final  comporte 
des  quantites  notables  de  radicaux  tels  que  H*  ou  HO*. 
L’equation  doit  alors  etre  ecrite  : 

2  H2  +  1/2  02  =  0,990  H2  +  0,985  H20  +xUm+y  HO* 

a.  Determiner  x  et  y.  SOS 

b.  Calculer  l'enthalpie  de  reaction  a  298  K. 

c.  Justifier  la  capacite  calorifique  molaire  a  pression 
constante  du  radical  H.  SOS 

d.  Evaluer  la  temperature  finale  . 

Donnees  : 

Af H°  (kJ.mor1)  a  298  K  : 

H20(g) :  -  241,83  ;  H(g) :  +  217,94  ;  O(g) :+  249,17. 

A tH°  (kJ .  moD1)  a  298  K  :  *OH  =  *H  +  O  :  +  428,0. 

Cp  (J.K-1  .moH1)  : 

H2:  27,28  +  3,26. 10 ~3.T; 

02:  29,96+  4,18. 10~3.T; 

H20  :  30,54+  10,29. 10-3.7 ; 

*OH  :  28,66  +  2,26 . 10-3 .7;  *H  :  20,79. 

SOS  :  2  •  La  temperature  est  maximale,  le  systeme  evo- 
lue  adiabatiquement. 

3  •  a.  Utilise r  la  conservation  des  elements. 

b.  Revoir  les  facteurs  qui  determinent  la  valeur  de  Cp. 

©  Consommation  d'une  automobile 

On  considere  une  automobile  roulant  a  1 30  km .  h-1  quand 
la  puissance  2 P  de  son  moteur  est  de  55  ch.  Le  carburant 
utilise  est  de  l’octane,  de  masse  volumique  p  egale  a 
720  kg.m-3.  Le  rendement  global  du  moteur  est  de 
77  =  29  %.  Calculer  sa  consommation  en  carburant,  C,  en 
litre  pour  100  km. 


©  Metallurgie  du  zinc  par  voie  seche 


compose 

ZnO  (s) 

ZnS  (s) 

S02  (g) 

02  (g) 

AfH°  (kJ.mol-1) 

-  347,98 

-  202,92 

-296,9 

0 

Capacites  calorifiques  standard  moyennes  dans  les 
domaines  de  temperatures  envisagees  : 


compose 

ZnS  (s) 

ZnO  (s) 

S02  (g) 

Cp  ( J .  K-1.mol-1) 

58,05 

51,64 

51,10 

compose 

02  (g) 

N2  (g) 

Si02  (s) 

Cp  (J .  K-1.mol_1) 

34,24 

30,65 

72,65 

Masse  molaire  (g.mol-1)  :  Si02  :  60,1  ;  ZnS  :  97,5. 

La  metallurgie  du  zinc  a  partir  de  la  blende  ZnS  se  fait  en 
deux  etapes,  le  grillage  de  la  blende  et  la  reduction  de 
l’oxyde  de  zinc.  Nous  nous  proposons  d’etudier  le  grillage 
de  la  blende.  Cette  operation  consiste  a  bruler  la  blende 
dans  Fair  pour  la  transformer  suivant  l’equation  : 

ZnS  (s)  +  3/2  02  (g)  =  ZnO  (s)  +  S02  (g) 

Cette  reaction  se  fait  a  1  350  K.  On  cherche  a  determiner  si 
elle  peut  etre  auto-entretenue,  c’est-a-dire  si  la  chaleur  pro- 
duite  par  la  reaction  est  suffisante  pour  porter  les  reactifs 
de  la  temperature  ambiante  a  la  temperature  de  la  reaction. 

1  •  A  l’aide  des  donnees  thermodynamiques  ci-dessus, 
calculer  l’enthalpie  standard  de  la  reaction  de  grillage  a 

1  350  K.  On  considerera  les  capacites  calorifiques  comme 
independantes  de  la  temperature  dans  le  domaine  de  tem¬ 
perature  envisage. 

2  •  On  suppose  d’abord  que  le  minerai  n’est  forme  que  de 
sulfure  de  zinc.  A  quelle  temperature  serait  porte  un  melange 
stcechiometrique  forme  d’une  mole  de  ZnS  et  de  la  quan¬ 
tity  d’air  appropriee,  initialement  a  298  K,  par  la  chaleur 
degagee  lors  du  grillage  a  1  350  K  du  ZnS  dans  les  condi¬ 
tions  standard.  On  considerera  Fair  comme  un  melange  de 
1  mole  de  02  et  de  4  moles  de  N2.  Conclure  sur  la  possi¬ 
bility  de  caractere  auto-entretenu  de  la  reaction. 

3  •  En  realite,  la  blende  utilisee  n’est  pas  pure.  Elle  est 
associee  a  une  gangue  que  nous  admettrons  constitute  de 
silice  Si02.  Quelle  doit  etre  dans  ce  cas  la  teneur  mini¬ 
male  en  ZnS  du  minerai  pour  que  la  reaction  soit  auto- 
entretenue  ?  On  donnera  la  reponse  en  gramme  de  ZnS 
pour  cent  gramme  de  minerai. 
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Equilibr  es 
acido-basiques 


cm 


1  Savoir  definir  l’activite  d’une 
espece  chimique,  le  quotient  de 
reaction  Q  et  connaitre  la  relation 
existant  entre  Q  a  l’equilibre  et  la 
constante  d’equilibre. 

1  Connaitre  les  conditions  devolu¬ 
tion  d’un  systeme  chimique. 

1  Connaitre  les  definitions  caracteris- 
tiques  des  reactions  acido-basiques 
:  couple  acide-base,  constante  d’aci- 
dite,  domaines  de  predominance, 
solution  tampon. . . 

1  Savoir  determiner,  par  le  calcul, 
une  valeur  approchee  du  pH  d’une 
solution  aqueuse. 

1  Savoir  exploiter  les  resultats  d’un 
dosage. 


I  •]  » 


I] 


1  Mises  en  solution  des  especes  ioniques 
et  moleculaires ;  grandeurs  caracte- 
ristiques  des  solutions  obtenues  (cf 
lre  S  et  Term.  S). 

'  Avancement  de  reaction  {cf.  lre  S  et 
Term.  S] ;  taux  d’avancement  ( Term. 

S. )■ 

1  Quotient  de  reaction,  constante 
d’equilibre  et  evolution  d’un 
systeme  en  solution  aqueuse 
{cf.  Term.  S ). 

1  Reactions  acido-basiques  {cf.  lre  S 
et  Term.  S). 

1  Dosages  acido-basiques  par 
pH-metrie  et  conductimetrie 
{cf.  Term.  S). 


INTRODUCTION 


T~\  e  tres  nombreux  systemes  sont  le  siege  de  reactions 
acido-basiques.  Ces  reactions  participent  a  la  vie 
et  au  developpement  de  tout  organisme  vivant 
et  interviennent  dans  devolution  de  nombreuses 
syntheses  industrielles. 

Les  reactions  acido-basiques  sont  regulierement  mises  en 
oeuvre  dans  la  separation,  I’identification  et  le  dosage  des 
constituants  d’un  melange. 

L’utilisation  du  quotient  de  reaction  Cletdu  critere  devo¬ 
lution  d’un  systeme,  commencee  en  classe  de  Terminale, 
est  ici  indispensable  pour  interpreter  les  phenomenes 
observes. 

Apres  avoir  rappele  les  principales  definitions  vues  au 
Lycee,  ce  chapitre  est  consacre  a  I’expose  de  quelques 
methodes  de  calculs  de  pH  eta  I’exploitation  des  princi¬ 
pales  techniques  mises  en  oeuvres  lors  de  dosage  acido- 
basiques. 


Equilibres  acido-basiques 


(*)  Dans  une  solution,  les  solutes  sont 
usuellement  presents  en  faible  quantite, 
contrairement  au  solvant  qui  est  l’espece 
tres  largement  majoritaire. 

\ _ I _ / 


D  Solutions  aqueuses 


L’eau  etant  le  solvant  le  plus  utilise  en  Chimie,  il  est  necessaire  de  preciser  quelques 
caracteristiques  de  ce  liquide  et  de  rappeler  diverses  definitions  relatives  aux  solu¬ 
tions  aqueuses. 


1.1  •  Rappels  de  quelques  definitions 

Une  solution  aqueuse  s’obtient  en  dissolvant  un  ou  plusieurs  solutes*  *  dans  de 
l’eau  qui  constitue  le  solvant*  *. 

La  dissolution  est  un  phenomene  limite  :  au-delit  d’une  certaine  quantite  ajoutee, 
le  solute  ne  se  dissout  plus ;  on  dit  alors  que  la  solution  est  saturee. 

La  conductivity  electrique  d’une  solution  aqueuse  est  due  a  la  presence  d'ions. 
L’eau  pure  a  une  conductivity  electrique  tres  faible.  Un  electrolyte  est  un  compose 
qui,  mis  en  solution  dans  un  solvant,  ici  l’eau,  en  accroit  la  conductivity  electrique. 
Le  chlorure  de  sodium  et  le  chlorure  d ’hydrogene  sont  des  electrolytes  :  leurs 
solutions  contiennent  des  ions  et  constituent  des  solutions  electrolytiques 
(cf.  annexe  2). 


(**)  Le  debye,  de  symbole  D ,  est  l’unite 
de  moment  dipolaire  utilisee  en  Chimie  : 
1,00  D  =  3,33. 10-30  C.m 

(***)  Les  ions  en  solution  aqueuse  seront 
generalement  notes  sans  la  precision  (aq) 
par  souci  de  simplification. 
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Doc.  4  La  dislocation  du  cristal  en 
ses  ions,  l’hydratation  et  la  disper¬ 
sion  de  ceux-ci  sont  les  trois  etapes 
de  la  dissolution  d’un  solide  ionique 
dans  l’eau. 


1.2  •  L'eau  :  solvant  ionisant,  solvatant  et  dispersant 

La  molecule  d’eau  est  coudee.  L’atome  d’oxygene  etant  plus  electronegatif  que 
celui  d’hydrogene,  la  molecule  d’eau  est  polaire  (doc.  1) ;  son  moment  dipolaire 
est  eleve  :  p(H20)  =  1,85  D<**>  a  20  °C  (doc.  2). 

L’eau  possede  egalement  une  constante  dielectrique  elevee,  a  20  °C  :  £r  =  80  ; 
cela  signifie,  par  exemple,  que  la  force  electrostatique  entre  un  anion  et  un  cation 
est  environ  80  fois  plus  faible  dans  l’eau  que  dans  le  vide  (doc.  3). 

Dans  l’eau,  les  ions  s’entourent  de  molecules  d’eau  :  on  dit  qu’ils  sont  solvates  ou, 
plus  precisement  ici,  hydrates.  Le  nombre  de  molecules  d’eau  entourant  un  ion  est 
d’autant  plus  eleve  que  celui-ci  est  petit  et  fortement  charge*  *. 

En  assimilant  les  molecules  d’eau  a  des  dipoles  electrostatiques,  il  est  possible  d ’in¬ 
terpreter,  comme  nous  l’avons  vu  en  classe  de  Premiere  : 

-  la  dissolution  d’un  solide  ionique  (doc.  4), 

-  l’ionisation  d’une  molecule  polaire  dans  l’eau  (doc.  5,  page  suivante). 


solvant 

p(I» 

£r 

benzene 

0,00 

2,3 

sulfure  de  carbone 

0,00 

2,6 

ether 

1,15 

4,4 

ethanol 

1,70 

24,3 

methanol 

1,70 

32,6 

eau 

1,85 

80,0 

glycol 

2,30 

37,7 

acetone 

2,90 

20,7 

Doc.  2  Moment  dipolaire  p  et 
constante  dielectrique  £r  de  quelques 
solvants. 

Le  pouvoir  ionisant  du  solvant  est 
d’autant  plus  grand  que  p  est  eleve  et 
son  pouvoir  dissociant  croit  avec  ^ . 


q>  0 

• - 

. 


/  /’ 


•  dans  le  vide  : 


||7v|H|/v 


iggil 

4  ji  e0r2 


•  dans  un  solvant : 


jggl 

4n£0£rr2 


q'  <  0 

- • 


/v 

£r 


Doc.3  Loi  de  Coulomb  dans  le  vide 
et  dans  un  solvant  de  constante 
dielectrique  £r . 
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Equilibres  acido-basiques 


Doc.  5  Dissolution  d’un  compose 
moleculaire  dans  l’eau,  par  exemple 
HC1.  L’eau  et  le  chlorure  d’hydro- 
gene  etant  des  molecules  polaires, 
elles  interagissent  (a)  ;  il  se  forme 
alors  deux  ions  solvates  (ici  CD  et 
H30+).  L’eau  ayant  une  constante 
dielectrique  elevee  (er  =  80),  ces  ions, 
sous  l’effet  de  l’agitation  thermique, 
se  separent  et  les  ions  hydrates  se 
dispersent  (b). 


*  a) 


b) 


Grace  a  son  moment  dipolaire  et  a  sa  constante  dielectrique  eleves,  l’eau 
est  un  solvant  hydratant,  ionisant,  dissociant  et  dispersant. 


1.3  •  Reactions  en  solutions  aqueuses 

Dans  une  solution  aqueuse,  l’eau  et  les  especes  ioniques  ou  moleculaires  presentes 
peuvent  participer  a  des  equilibres  chimiques  que  Ton  peut  classer  en  quatre  types 
suivant  les  particules  (proton,  ligand,  electron,  . . .)  echangees.  On  distingue  ainsi : 

-  les  equilibres  acido-basiques  ; 

-  les  equilibres  de  complexation  ; 

-  les  equilibres  de  precipitation  ; 

-  les  equilibres  d’oxydo-reduction. 

L’ etude  des  trois  derniers  fait  l’objet  des  chapitres  17,  18  et  19. 

Les  equilibres  acido-basiques  constituent  la  matiere  de  ce  chapitre.  L’etude  de  ces 
equilibres  fait  appel  au  critere  devolution  vu  en  Tenninale,  son  application  neces- 
site  quelques  rappels  ou  complements. 


pi  Evolution  (Tun  systeme  chimique 


2.1  •  Quotient  de  reaction  ;  activite  cTun  constituant 

Le  quotient  de  reaction,  note  Q,  est  une  grandeur  qui  caracterise  un  systeme 
chimique  dans  un  etat  donne.  L’ evolution  de  sa  valeur,  en  cours  de  reaction  ,  nous 
renseigne  sur  le  sens  devolution  du  systeme  considere.  Son  expression  fait 
intervenir  l’activite  des  especes  considerees. 


Une  definition  plus  complete  de 
l'activite  d’une  espece  chimique  sera 

donnee  en  deuxieme  annee. 

V _ / 


2.1.1.  Activite  d'une  espece  chimique 

L’activite  a(X)  d’une  espece  chimique  (ou  constituant  physico-chimique) 
X  est  une  grandeur  sans  dimension  dont  l’expression  depend  de  la  nature 
et  de  l’etat  de  l’espece  consideree  : 

-  pour  le  solvant,  c’est-a-dire  l’eau  dans  des  solutions  aqueuses  diluees  : 

a(H20)  =  1,00 


Equilibres  acido-basiques 


Le  plus  souvent  c°  n'est  pas  mentionne 
dans  l’expression  de  Q  ;  les  concentra¬ 
tions  des  especes  sont  alors  necessai- 
rement  en  mol .  L_1 . 

v _ _ _ 


-  pour  un  solute  X  en  solution  diluee  (concentration  inferieure  a 
5 . 10-2  mol .  L_1) : 

a(X)=  [X]/c° 

ou  c°  =  1,00  mol .  L_1  et  [X]  est  la  concentration  du  solute  exprimee  en  mol .  L-1 ; 

-  pour  un  gaz  X  suppose  parfait : 

a(X)  =  P(X)  /  P° 

ou  IM  est  la  pression  standard  de  reference  :  P°  =  1,00  bar  =  1,00 . 105  Pa 
et  P(X)  la  pression  partielle  du  gaz  X  exprimee  dans  la  meme  unite  que  P°  ; 

-  pour  un  solide  X  ou  un  liquide  X  seuls  dans  leur  phase,  c’est-a-dire  purs  : 

a(X)  =  1,00 


2.1.2.  Quotient  de  reaction 

■  Definition 


L’etat  physique  des  especes  participant 
a  la  reaction  doit  toujours  etre  indique. 


Ag2Cr04(s)  etant  solide  son  activite 
est  egale  a  1. 


Soit  un  systeme  constitue,  entre  autres,  des  especes  A,  B,  C  et  I)  et  au  sein 
duquel  se  deroule  la  reaction  d’equation  : 

a  A  +  b  B  =  c  C  +  d  D 

Pour  ce  systeme,  le  quotient  de  reaction  Q,  associe  a  cette  equation  est  defini 
par : 

(a(C))c .  (a(D))d 


Q  = 


(a(A))a .  {a(B))b 


(16.1) 


ou  a(A),  a(B),  a(Q,a(D)  sont  respectivement  les  activites  des  especes  A,  B, 
C  et  D. 


Ainsi  pour  la  reduction  du  diiode  par  l’ion  thiosulfate  selon  1’ equation  : 

I2(aq)  +  2  SoOj- (aq)  =  S40^(aq)  +2r(aq) 


G  = 


n(S4o|  ~)  ■  (a(I~))2 
a(I2).(fl(S2032-))2 


soit,  comme  toutes  les  especes  sont  dissoutes  en  solution  aqueuse,  supposee  diluee  : 


Q  = 


rs4o62-].[n2 

P2].[S2032-]2 


■  Proprietes 

•  Le  quotient  de  reaction  Q,  comme  l’activite  d’une  espece,  est  une  grandeur  sans 
dimension. 

•  L’expression  du  quotient  Q  d’une  reaction  depend  de  l’equation  de  cette 
reaction.  Ainsi  pour  la  reaction  d’equation  : 


Ag2Cr04(s)  =  2  Ag+ (aq)  +  Cr04  (aq) 


Ci  =  [Ag+]2 .  [Cr04~  ] 


alors  que  pour  1’ equation  : 

1 

2 


\  Ag2Cr04  (s)  =  Ag+  (aq)  +  iCr04"  (aq) 


(1) 


(2) 


Ql  -  [Ag+] .  [Cr04  ]1/2  =  (0i)1/2 


II  est  necessaire  de  toujours  ecrire  l’equation  de  la  reaction  avant 
d’exprimer  le  quotient  de  reaction  Q  correspondant. 


©  Hachette  Uvre  -  H  Prepa  I  Chimie,  lre  annee,  PCSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


©  Hachette  Livre  -  H  Prepa  I  Chimie,  /re  annee,  PCSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Equilibres  acido-basiques 


APPLICATION  1 


Calcul  de  quotient  de  reaction 


Soit  I’oxydation  du  metal  zinc  par  une  solution  diluee 
d’acide  chlorhydrique,  H30+  +  Cl  ,  selon  la  reaction 
d’ equation  : 

Zn  (s)  +  2  H30+  (aq)  =  Zn2+  (aq)  +  H2  (g)  +  2  H20  (€) 
A  un  instant  donne  : 

[H30+]  =0,20  mol.L-1  ;  [Zn2+]  =  0,10  mol  .L^1  ; 
[Cl“]  =  400  mmol  .L-1  ;  P( H2)  =  20  kPa. 


soit :  a(H30+)  =  0,20/1 ,00  =  0,20 

a(Zn2+)  =  0,10/ 1,00  =  0,10 
fl(Cl-)  =  400. 10~3/ 1,00  =  0,40 

Pour  le  gaz  dihydrogene,  suppose  parfait, 
a( H2)  =  P(H2)/P°,  ces  deux  pressions  etant  exprimees 
avec  la  meme  unite  soit : 

a(H2)  =  20. 103/  1,00. 105  =  0,20 


1)  Determiner  I’activite  de  chacun  des  constituants  du 
systeme. 

2)  En  deduire  la  valeur  du  quotient  de  reaction  a  cet 
instant. 


1)  L’eau  etant  le  solvant :  a(H20)  =  1,00. 

Pour  les  especes  dissoutes,  a(X)  =  [X]  /  c°,  avec  [X]  en 
mol .  L_1  et  c°  =  1 ,00  mol .  L_1  ; 


Pour  le  zinc,  metal  solide  et  pur  :  a(Zn)  =  1,00. 

2)  Pour  la  reaction  d’ equation  : 

Zn(s)  +  2  H30+  (aq)  =  Zn2+  (aq)  +  H2  (g)  +  2  H20  (£) 

Q  =  fl(Zn2+).a(H2).a((H2Q))2 
rt(Zn) .  (a(H  30+))2 

0,10  X  0,20  X  1,002 
1  x  0,202 


Pour  s’entrainer  :  ex.  1,  2  et  3  ) 


2.2  •  Constante  thermodynamique  ou  constante 
d'equilibre  K0(T) ;  evolution  d'un  systeme 


(*)  Le  sens  direct  de  Pecriture  de  l'equa- 
tion  est  souvent  dit  sens  1  alors  que  le 
sens  inverse  constitue  le  sens  2  ou  -  1. 

1 

a  A  +  b  B  ^  c  C  +  d  D 

V _ / 


Soit  un  systeme  constitue,  entre  autres,  des  especes  A,  B,  C  et  D  au  sein  duquel 
peut  se  derouler  la  reaction  d ’equation  : 

a  A  +  b  B  =  c  C  +  d  D 

Lors  du  melange  des  especes  A,B,C  etD  1’evolution  du  systeme  peut  se  faire,  soit 
dans  le  sens  direct  de  Pecriture  de  cette  equation,  soit  dans  le  sens  inverse  de  cette 
denture**-*. 


Lorsque  le  systeme  cesse  d’evoluer,  il  atteint  son  etat  final  caracterise  par  son  avan- 
cement  final,  note  Cf. 

Si  cet  avancement  final  est  inferieur  a  l’avancement  maximal  £max ,  l’etat  final 
du  systeme  alors  obtenu  constitue  un  etat  d’equilibre  chimique.  Cet  etat  d’equi- 
libre,  dans  lequel  coexistent  toutes  les  especes  mises  en  jeu  par  la  reaction  consi- 
deree,  peut  etre  caracterise  par  un  quotient  de  reaction  note  Q^. 

Le  critere  d’ evolution  spontanee  de  tout  systeme  chimique,  qui  sera  etabli  en 
deuxieme  annee,  est  admis  sous  la  forme  suivante. 


(**)  La  definition  thermodynamique  de 
K°(T)  sera  donnee  en  deuxieme  annee. 


Tout  systeme,  qui  peut  etre  le  siege  d’une  reaction  {(’equation  donnee, 
evolue  de  facon  telle  que  le  quotient  de  reaction  Q  associee  a  cette  equa¬ 
tion  tend  vers  une  valeur  K°(T)  qui  ne  depend  que  de  la  temperature. 
A  l’equilibre  chimique : 

Q^  =  K°(T) 

K°  est  appelee  constante  thermodynamique*  ^  ou  constante  d’equilibre. 
Comme  le  quotient  de  reaction  Q,  K°  est  une  grandeur  sans  dimension. 
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a)  Q — ~K° 

—] - t - ►  Q 

evolution  dans  le  sens  1 

b)  K°- - Q 

— \ - 1 - ►  Q 

evolution  dans  le  sens  2 

c)  Q  =  K° 

- 1 - ►  Q 

pas  devolution  du  systeme 

Doc.  6  Evolution  spontanee  d’un 
systeme. 


(*)  La  reaction  est  alors  souvent  dite 
quantitative. 

\ _ / 


(**)  La  concentration  d’une  espece  dis- 
soute  en  solution  ou  la  pression 
partielle  d'un  gaz  dans  un  melange  peu- 
vent  atteindre  des  valeurs  tres  faibles, 
leurs  activites  tendent  alors  vers  zero 
sans  etre  nulles. 

En  revanche,  un  solide  ou  un  liquide, 
seul  dans  sa  phase,  est  present  ou  absent 
du  systeme.  Son  activite  est  alors  res- 

pectivement  egale  a  1  ou  a  0. 

V _ _ _ 


(***)  Un  systeme  est  en  equilibre  si 
ses  parametres  intensifs  (pression,  tem¬ 
perature,  composition)  sont  constants 
en  L  absence  de  transfert  de  matiere  avec 
l’exterieur. 

II  est  en  equilibre  chimique  si  en  plus 
les  activites  sont  telles  que  le  quotient 
de  reaction  soit  egal  a  K°. 

V  > 


Si,  pour  le  systeme  considere  : 

•  Q  <  K ®,  le  systeme  tend  a  evoluer  dans  le  sens  direct  ou  sens  1  (doc.  6  a) ; 

•  Q  >  K°,  le  systeme  tend  a  evoluer  dans  le  sens  inverse  ou  sens  2  (doc.  6  b) ; 

•  Q  =  K®,  le  systeme  initial  correspond  a  un  etat  d’equilibre  et  il  n’y  a  pas  d’evo¬ 
lution  (doc.  6  c). 

Remarque 

I  Un  equilibre  chimique  est  un  equilibre  dynamique  :  bien  que  la  composition  du  systeme 
n’evolue  plus,  les  deux  reactions  qui  s’effectuent  en  sens  inverse  continuent  de  se  pro- 
duire,  mais  avec  des  vitesses  opposees.  Ainsi,  pour  le  systeme  general  etudie  ci-dessus  , 
a  l'equilibre  chimique,  il  se  consomme,  a  tout  instant,  autant  de  reactif  A  dans  le  sens  1 
de  la  reaction  qu’il  s’en  forme  dans  le  sens  2. 

2.3  •  Reactions  totales ;  reactions  nulles 

2.3.1.  Reaction  totale 


Une  reaction  peut  etre  consideree  comme  totaled  si  l’avancement  final  ^ 
est  egal  a  (ou  tres  peu  different  de)  l’avancement  maximal  £max  de  la 
reaction  consideree  : 

Wmax 

Le  taux  d’avancement  final  ff  =  £f  /|max  est  alors  proche  de  1. 


■  Le  caractere  total  ou  non  d'une  reaction  depend  de  la  valeur  de  la  constante 
d’equilibre  K°  de  la  reaction  consideree  :  plus  la  constante  d’equilibre  est  grande, 
plus  le  taux  d’avancement  est  proche  de  1. 

Il  n’est  cependant  pas  possible  de  donner  de  valeurs  de  K°  au-dela  de  laquelle  la 
reaction  puisse  etre  consideree  comme  totale,  car  cela  depend  egalement  des  pro¬ 
portions  dans  lesquelles  sont  introduits  les  reactifs  et  des  nombres  stcechiometriques 
de  la  reaction  (cf.  ex.  5). 

■  Le  caractere  total  ou  non  d’une  reaction  depend  aussi  de  la  nature  des  especes 
mises  en  jeu  et  en  particulier  de  leur  etat  physique.  En  effet,  si  l’une  des  especes 
consommees  lors  de  1’ evolution  spontanee  du  systeme  a  ete  introduite  en  defaut  et 
s’il  s’agit  d’un  solide  ou  d’un  liquide  seul  dans  sa  phase,  il  disparait  totalement  du 
systeme*  ^  lors  de  1’ evolution  de  celui-ci  et  l’etat  d’equilibre  chimique  ne  peut 
etre  atteint.  Ceci  constitue  une  rupture  d’equilibre  chimique  :  faute  de  reactifs, 
plus  aucune  reaction  ne  se  deroule  au  sein  du  systeme. 

Cependant,  l’etat  final  est  un  etat  d’equilibre***** :  la  pression,  la  temperature  et 
la  composition  du  systeme,  qui  n’evolue  plus,  peuvent  etre  definies  avec  =  4nax, 
la  valeur  de  ^max  etant  imposee  par  l’espece  en  defaut. 

2.3.2.  Reaction  nulle 


Une  reaction  peut  etre  consideree  comme  nulle  si,  a  l’equilibre,  l’avance¬ 
ment  est  sensiblement  egal  a  zero  :  <^C|  =  ^  =  0  mol. 


Dans  ce  cas,  on  peut  considerer  que  le  systeme  n’evolue  pas  lors  du  melange  de 
ses  constituants.  Ce  peut  etre  le  cas  si  le  systeme  considere  est,  des  l’etat  initial, 
dans  un  etat  d’equilibre  ou  si  la  constante  d’equilibre  est  tres  faible. 


©  Hachette  Uvre  -  H  Prepa  I  Chime,  lre  annee,  PCSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


©  Hachette  Livre  -  H  Prepa  I  Chime,  lre  onnee,  PCS!  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Equilibres  acido-basiques 


APPLICATION  2 


Evolution  d'un  systeme  acide-base 


Un  melange  d’ acide  methanoique  HCO2H,  d’acide 
nitrewc  HNO2 ,  d’  ions  methanoate  HCO  2  et  d'  ions  nitrite 
NO2  est  susceptible  d’evoluer  suivant  une  reaction 
d'  equation  : 

HCO2  (aq)  +  HN02  (aq)  =  HC02H  (aq)  +  N02  (aq) 
et  de  constante,  a  25  °C,  K°  =  2,80. 

Initialement,  apres  melange,  mais  avant  toute  reaction, 
les  concentrations  apportees  valent : 

[HCO2  ]  =  [HN02]  =  0,0200  mol.L-1  ; 

[HC02H]  =  [N02]  =0,0100  mol.L-1 . 

1)  Dans  quel  sens  evolue  le  systeme  ? 

2)  Determiner  l’ avancement  volumique  de  la  reaction 
a  I’equilibre. 

3)  Cette  reaction  peut-elle  etre  consideree  comme 
totale  ? 

1)  Pour  determiner  le  sens  d ’evolution  du  systeme,  il 
faut  connaitre  la  valeur  du  quotient  de  reaction  Q. 


[HCO  2H].[NO-2]  =  (0,0100)2 
[HCO  2] .  [HNO  2]  (0,0200) 2  ’ 

Q  <  K°,  le  systeme  evolue  dans  le  sens  direct  de  l'ecri- 
ture  de  1’ equation  ou  sens  1  :  les  ions  methanoate  et 
L  acide  nitreux  introduits  sont  partiellement  consommes 
jusqu’a  ce  que  : 

Q  =  Q€q  =  K°k25  °C 

2)  Soit  £y,eq  l’avancement  volumique  a  l’equilibre,  alors, 
en  mol .  L"1  : 


[HC02]  =  [HN02]  =  (0,0200  -  ^,eq) 
[HC02H]  =  [N02]  =  (0,0100  + 

A  l’equilibre  les  activites  des  especes  verifient 


0e  q  =  «° 

soil :  (0,0100  +  ^y,6q)2  /  (0,0200  -  ^gq)2  =  2,80 

d’ou  :  ^y,eq  =  8,8 . 10-3  mol .  L_1 

3)  Si  la  reaction  avait  ete  totale  : 

£v,f  =^y,max  =0,020  mol.L-1 

La  reaction  ne  peut  etre  consideree  comme  totale. 


Pour  s’entrainer  :  ex.  4  et  5  j 


j)  Reactions  acido-basiques 

Les  reactions  acido-basiques  ont  ete  etudiees  en  Premiere  et  en  Terminale.  Dans 
ce  paragraphe,  nous  allons  rappeler  quelques  definitions  et  preciser  les  diverses 
notions  presentees  dans  ces  classes. 

3.1  •  Couples  acide-base 

Selon  le  chimiste  danois  J.N.  Bronsted  (1879-1947) : 

•  Un  acide  est  une  espece  moleculaire  ou  ionique  susceptible  de  donner  un 
proton  H+  ou  de  provoquer  la  liberation  d’un  proton  du  solvant. 

•  Une  base  est  une  espece  moleculaire  ou  ionique  susceptible  de  capter 
un  proton  H+. 


Ces  deux  definitions  sont  complementaires.  A  tout  acide  A,  la  definition  associe 
une  base  B  selon  le  schema  formel : 


A 

=  H +  +  B 

acide 

proton  base 

Cette  ecriture  traduit  la  possibilite  de  passage  reciproque  de  A  a  B  et  de  B  a  A  par 
transfert  d’un  proton. 
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(*)  L’Union  Internationale  de  Chimie  Pure 
et  Appliquee  (U.I.C.P.A.)  preconise  d'ap- 
peler  oxonium  l’ion  H30+. 

L'ion  oxonium  hydrate  H30+  (aq)  ou 
H+  (aq)  est  l'ion  hydronium  (ou  ion 
hydrogene). 

v. _ _  _ / 


(**)  H2SO4  est  un  diacide  ;  sa  dissocia¬ 
tion  se  fait  en  deux  etapes  : 

H2S04  =  H+  +  HSO4 

acide  base 

HSO4  =  H+  +  SQf“ 
acide  base 

(***)  CQ2-capte  deux  protons,  en  deux 
etapes,  c’est  une  dibase  : 

CO$2“+  H+  =  HCCHT 

base  acide 

HCOf  +  H+  =  C02  +  H20 

base  acide 

V _ _ _ / 


L’ acide  et  la  base  ainsi  relies  sont  dit  conjugues  ;  ils  forment  un  couple  acide-base 
note  A  /  B. 

Rappelons  qu’un  proton  n’existe  pas  a  l’etat  libre  en  solution  :  il  est  fixe  par  une 
molecule  d’eau  pour  donner  l’ion  hydronium  H30+  (aq)'1. 

Exemples  : 

■  L’ acide  nitreux  HNO2  est  un  acide  dont  la  base  conjuguee  N02  est  l’ion  nitrite : 
HN02  =  H+  +  NO2 

L’ ammoniac  NH3  est  la  base  conjuguee  de  l’ion  ammonium  NH4  : 

NH4  =  H+  +  NH3 

HNO2  et  NH4  sont  des  acides  car  ils  peuvent  donner  un  proton. 

Le  dioxyde  de  carbone,  le  dioxyde  de  soufre  sont  des  acides  dans  l’eau  : 


co2  +  h2o  = 

H+ 

+  HC03 

ion  hydrogenocarbonate 

so2  +  H2o  = 

H+ 

+  hso3 

ion  hydrogenosulfite 

II  en  est  de  meme  pour  des  cations  metalliques  tels  que  Fe2+  : 

Fe2+  +  H20  =  H+  +  Fe(OH)+ 

CO2,  SO2,  Fe2+  sont  des  acides  car  ils  provoquent  la  liberation  d’un  proton  de  l’eau. 

■  Un  acide  pouvant  liberer  plusieurs  protons  est  appele  pol  vacide1  *. 

C’est  le  cas  de  l’acide  sulfurique  H2SO4,  de  l’acide  phosphorique  H3PO4, ... 

Une  base  pouvant  capter  plusieurs  protons  est  appelee  polybase1 . 

2-  2- 

C’est  le  cas  de  l’ion  carbonate  CC§\  de  l’ion  sulfate  SO4  , . . . 

■  Une  espece  qui  est  l’acide  d’un  couple  et  la  base  d’un  autre  couple  est  un 
ampholyte  ;  on  dit  aussi  que  c’est  une  espece  amphotere. 

C’est  le  cas  de  l’ion  hydrogenosulfate,  espece  acide  du  couple  HSO4  /  SO4 
et  espece  basique  du  couple  H2SO4  /  HSO4 . 


3.2  •  Couples  acide-base  de  I'eau 


L’eau  est  un  ampholyte  : 

-  c’est  la  base  conjuguee  de  l’ion  hydronium  H30+  : 

H30+  =  H+  +  H20 

couple  H30+  /  H20 

-  c’est  l’acide  conjugue  de  l’ion  hydroxyde  HO-  : 

H20  =  H+  +  HO- 

couple  H20  /  HO- 

Dans  toute  solution  aqueuse,  I’eau  et  les  ions  hydroxyde  et  hydronium  sont  en 
equilibre  :  2  H20  =  H30+  +  HCT 

Cet  equilibre,  appele  equilibre  d’autoprotolyse  de  l’eau,  traduit  le  transfert  d’un 
proton  d’une  molecule  d’eau  a  une  autre  et  apparait  comrne  le  resultat  de  l’inter- 
action  des  deux  couples  H30+  /  FUO  et  FUO  /  HCT.  II  est  caracterise  par  la  constante 
d’ equilibre  Ke  .  La  relation  traduisant  cet  equilibre  est : 

„  _  fl(H30+) .  fl(HO-) 

—  9 

a( H20)2 


Pour  les  solutions  diluees  (cf.  §  2.1.1) : 


fl(H30+)  = 


[H30+l 


a(H20)=  1,00; 


;  a(HO-)  = 


[HOI 

/■() 


soit : 


Ke  = 


[h3o+j.|ho-i 

1  •  (c°)2 
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temperature 

(°C) 

Ke 

P  Ke 

0 

0,11 

10“14 

14,96 

10 

0,30. 

10-14 

14,53 

20 

0,69 

10-14 

14,16 

25 

1,00 

10-14 

14,00 

30 

1,48 

lO'14 

13,83 

40 

2,95 

10‘14 

13,53 

50 

5,50 

10‘14 

13,26 

60 

9,55 

10‘14 

13,02 

70 

15,50 

10“14 

12,80 

80 

25,10 

10“14 

12,60 

90 

38,00 

10“14 

12,42 

100 

55,00 

10“14 

12,26 

Doc.  7  Valeurs  de  Ke  et  pKc  a 
diverses  temperatures  :  le  produit 
ionique  de  l’eau  Ke  crort  avec  la  tem¬ 
perature. 


(  “  "\ 

Pour  simplifier  l'ecriture,  on  notera,  par 

la  suite,  h  la  concentration  en  ion  hydro- 
nium  :  h  =  [H30+] 

v_ _ : _ _ 


ou,  plus  simplement,  en  exprimant  les  concentrations  en  mol .  L  1  : 

tfe  =  [H30+].[H0-] 


(16.2) 


Cette  constante  d’equilibre,  appelee  produit  ionique  de  l’eau,  ne  depend  que  de 
la  temperature  (doc.  7).  A  25  °C,  Ke  =  1,0 . 10-14. 

On  definit  egalement  p Ke  par  :  p Ke  =  -  log  Ke  ( 1 6.3) 


A  25  °C  :  pKe  =  14,0 


3.3  •  pH  d'une  solution 

Toute  solution  aqueuse  contenant  des  ions  hydronium  H30+,  peut  etre  caracterisee 
par  son  pH,  grandeur  definie  en  1909  par  le  chimiste  danois  Sorensen. 

Par  definition  :  pH  =  -  log  a  (H30+) 


Pour  les  solutions  aqueuses  diluees  :  o(H30+)  = 


H30+ 


soit :  pH  =  -  log 

Par  simplification,  on  ecrira  par  la  suite  : 


pH  =  -  log  [H30+]  =  -  log  h 


(16.4) 


expression  dans  laquelle  la  concentration  est  alors  necessairement  exprimee  en 
mol.L-1. 

En  notant  pX  =  -  log  [X],  le  developpement  de  l’equation  (16.2)  donne  : 


p  Ke  =  pH  +  pOH 

Pour  s’entrainer 


(16.5) 
ex.  6  ) 


3.4  •  Constante  (Tacidite  d'un  couple  acide-base 


3.4.1.  Reactions  acido-basiques 

Les  protons  n’existant  pas  a  l’etat  libre  en  solution,  un  acide  1  ne  peut  ceder  de 
protons  que  s’il  est  mis  en  presence  d’une  base  2  susceptible  de  les  capter.  La 
reaction  de  transfert  de  protons  correspondante  constitue  une  reaction  acide-base  ; 
son  equation  peut  s’ecrire  : 

acide  1  +  base  2  =  base  1  +  acide  2 

Lorsque  l’equilibre  chimique  est  atteint,  les  concentrations  des  especes  chimiques 
intervenant  dans  cette  reaction,  verifient,  en  solution  suffisamment  diluee,  la  rela¬ 
tion  (16.6)  traduisant  l’existence  d’un  equilibre  entre  ces  quatre  especes  : 


. ,A)_n.  _  [base  1J .  [acide 2J 
eq  [acide  1| .  |  base  2] 


(16.6) 


Pour  determiner  la  constante  d’equilibre  K°  et  ainsi  prevoir  le  sens  devolution 
d’un  systeme,  on  classe  les  couples  acide-base  suivant  leur  force,  c’est-a-dire  leur 
aptitude  a  echanger  des  protons. 

Les  reactions  etudiees  se  deroulant  generalement  en  solution  aqueuse,  c’est  par  rap¬ 
port  aux  couples  de  l’eau  que  s’effectue  ce  classement.  La  constante  d’acidite 
K  \  permet  ce  classement. 
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temperature  (°C) 

Aa 

pAA 

0 

8,0. 10“u 

10,1 

25 

6,3. 10“10 

9,2 

50 

3,1 . 10“9 

8,5 

Doc.  8  Variation  du  KA  et  du  pATA  du 
couple  NH4  /NH3  avec  la  tempera¬ 
ture. 


3.4.2.  Constante  d'acidite  des  couples  H A  /  A 

■  Considerons  la  mise  en  solution  dans  l’eau  de  l’acide  HA  ;  la  reaction  qui  se 
produit  est  une  reaction  acido-basique,  d’equation  : 

HA  +  H20  =  A-  +  H30+ 
et  caracterisee  par  une  constante  d’equilibre  KA. 

En  solution  aqueuse  diluee,  la  relation  a  l’equilibre  s’ecrit : 


K,= 


([A-]/c0).([H3O+]/c°) 
([HA]/c°) 


soit  plus  simplement,  en  exprimant  les  concentrations  en  mol .  L  1 : 


[A-].[H3o+] 
A  [HA] 


(16.7) 


(16.8) 


La  constante  KA  est  appelee  constante  d’acidite  du  couple  HA/A  .  On  definit 
egalement : 

(16.9) 


pA\  =  -  log  K\  soit  KA  =  10  pKx 


KA  >  et  done  pATA,  ne  dependent  que  de  la  temperature  (doc.  8). 


PKA 

) 

1 

NH3/NH2- 

-33 

C2H5OH/C2H5Cr- 

-15,9 

CH3NH3/CH3NH2- 

-10,7 

NH4/NH3  - 

-9,20 

HCIO/CIO-- 

-7,30 

CH3CO2H/CH3CO2- 

-4,75 

C6H5C02H/C6H5C02- 

-4,20 

HC02H/HC02- 

-3,75 

HN02/N02- 

-3,30 

CH2C1C02H/CH2C1C02  - 

-2,80 

HN03/N03- 

—  1,8 

HBr/Br- 

--4,1 

HC1/C1-- 

--6,3 

Doc.  9  Quelques  valeurs  de  pA"A  a 
25  °C. 


■  Considerons  la  mise  en  solution  dans  l’eau  d’une  base.  Lion  A  ;  la  reaction  qui 
se  produit,  est  une  reaction  acido-basique  d’equation  : 

A"  +  H20  =  HA  +  HO- 

et  caracterisee  par  une  constante  d’equilibre,  notee  KB. 

En  solution  aqueuse  diluee,  la  relation  a  l’equilibre  s’ecrit : 

[HA] .  [HO"] 

En 

en  exprimant  les  concentrations  en  mol .  L_1. 

Cette  constante  Kp}  n’est  pas  independante  de  ;  en  effet,  pour  un  couple  acide- 
base  donne  : 


Ka.Kb  = 


[A”].[H30+]  [HA].[HO- 


[HA] 


[A~ 


=  [H30+] .  [HO 


soit : 


KA.Kh  =  [H30+].[HO-]=Ke 


(16.10) 


d’ou  : 


pK\  +  p/^B  =  pKe 


(16.11) 


Un  couple  acide-base  peut  done  etre  caracterise  par  la  seule  constante  d’acidite  KA 
ou  par  le  pA^  correspondant  (doc.  9  et  annexe  8.A.). 


3.4.3.  Constante  d'acidite  des  couples  du  solvant  eau 

■  Pour  le  couple  H30+  /  H20  : 


=  [H3°+]  _  | 
[H30+ 


H30+  +  H20  =  H20  +  H30+ 
et  pA"A  =  0  quelle  que  soit  la  temperature. 


■  Pour  le  couple  H20  /  HO  : 

H20  +  H20  =  H30+  +  HO- 

Ka  =  [H30+] .  [HO"]  =  Ke  ,  soit  pA:A  =  pATe  =  14,0  a  25  °C  . 

A  25  °C  :  pA:A(H30+/H20)  =  0,0  et  pATA(H20  /  HO“)  =  14,0 
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Doc.  1 0  Plus  pKA  est  grand,  plus  la 
base  est  forte  et  plus  l’acide  conju- 
gue  est  faible. 


(*)  L’acide  chlorhydrique  HC1,  l’acide 
nitrique  HNO3,  l’acide  bromhydrique 
HBr,  l’acide  sulfurique  H2SO4  sont  des 

acides  forts  dans  l'eau. 

v _ _ _ 


(  “  "  IN 

(**)  L’ion  hydrure  H  ,  l’ion  amidure  NH2 

et  Lion  ethanolate  C2H5O-  sont  des  bases 
fortes  dans  l’eau. 

V _ _ _ / 


bases 

> 

’P^A 

fortes 
dans  l’eau 

c2h5ct 

C^OH 

OH" 

14,0 

NH3 

h2o 

bases 

nh; 

acides 

faibles 

faibles 

dans  l’eau 

dans  l’eau 

CH3COO 

CH3COOH 

h2o 

0,0 

h3o+ 

cr 

acides 

HC1 

forts 
dans  l’eau 

Doc.  1 1  Classement  des  differents 


couples  acide-base  dans  l’eau  a 
25  °C. 


Doc.  12  Diagramme  de  predomi¬ 
nance  en  fonction  du  pH  et  des 


valeurs  de 


[acide] 


3.5  •  Classement  des  couples  acide-base 

3.5.1.  Force  des  acides  et  des  bases  faibles 

■  Un  acide  est  d’autant  plus  fort  qu’il  cede  plus  facilement  un  proton  H+.  Plus  un 
acide  est  fort,  plus  l’equilibre  : 

HA  +  H20  =  A~  +  H30+ 

est  deplace  dans  le  sens  direct  ou  sens  1.  Un  acide  est  d’autant  plus  fort  que  sa 
constante  d’acidite,  KA,  est  elevee  et  done  que  son  pA"A  est  faible  (doc.  10). 

■  Une  base  est  d’autant  plus  forte  qu’elle  capte  plus  facilement  un  proton  H+.  Plus 
une  base  est  forte,  plus  l’equilibre  : 

A"  +  H20  =  AH  +  HCT 

est  deplace  dans  le  sens  direct  ou  sens  1.  Une  base  est  d’autant  plus  forte  que  la 
constante  A"a  du  couple  auquel  elle  appartient  est  faible,  et  done  que  le  pA"A 
correspondant  est  eleve  (doc.  10). 

A  partir  des  valeurs  de  KA  ou  de  pATA,  il  est  done  possible  de  classer  les  couples 
acide-base. 


3.5.2.  Acides  forts,  acides  faibles,  bases  fortes, 
bases  faibles  dans  l'eau 

L’usage  distingue  les  acides  forts  et  les  acides  faibles  dans  l’eau,  les  bases  fortes 
et  les  bases  faibles  dans  l’eau.  Les  definitions  suivantes  sont  generalement  admises. 

■  Un  acide  est  dit  fort11  dans  l’eau  si  le  pKA  du  couple  auquel  il  appartient 
est  negatif ;  dans  le  cas  contraire  il  est  dit  faible  dans  l’eau  (doc.  1 1). 

■  Une  base  est  dite  forte!" 3  dans  l’eau  si  le  pATA  du  couple  auquel  elle  appar¬ 
tient  et  superieur  a  pAe  (14,0  a  25  °C) ;  dans  le  cas  contraire  elle  est  dite  faible 
dans  l’eau  (doc.  11). 


3.6  •  Diagramme  de  predominance 

Tout  couple  acide-base  est  caracterise  par  sa  constante  d’acidite  KA  : 

_  [base] .  [H30+] 

A  [acide] 

En  utilisant  les  definitions  du  pH  et  du  p/CA,  il  vient : 


(16.12) 


Si  pH  =  pA"A,  [acide]  =  [base]  ; 

si  pH  >  pA"A,  [acide]  <  [base]  :  la  base  est  l’espece  predominate  ; 
si  pH  <  pA"A,  [acide]  >  [base]  :  l’acide  est  l’espece  predominate. 

Il  est  alors  possible  de  tracer  un  diagramme  de  predominance  (doc.  12). 


[acide]  >  [base]  [acide] 

=  [base]  [base]  >  [acide] 

domaine  de  predominance  de  l’acide 

domaine  de  predominance  de  la  base 

P^a-3 

pA"A-2  pKA-l  pKA  pKA+l  pKA+2 

P^A  +  3 

pH 

103 

102  10  1  KL1  10-2 

103 

[acide] 

[base] 

[base] 
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L’utilisation  de  logiciels  de  simulation  permet  d’obtenir,  pour  toute  valeur  du  pH, 
le  pourcentage  de  l’espece  acide  et  le  pourcentage  de  l’espece  basique  dans  la 
solution.  Ces  logiciels  determinent  la  concentration  de  toutes  les  especes  presentes 
en  resolvant  un  systeme  d’equations,  etablies  a  partir  des  equations  de  conserva¬ 
tion  de  matiere  et  des  constantes  d’equilibre. 

Les  resultats  de  ces  calculs,  presentes  sous  forme  de  graphes,  permettent  de 
disposer  de  diagrammes  de  distribution  des  especes  (doc.  13  et  14). 


H1M004 

IIM0O4 

2 

O 

O 

t^-to 

1 

predomine 

predomine 

predomine 

HN02 

no2 

predomine 

predomine 

Doc.  13  Diagramme  de  distribution  des  especes  (a)  et 
diagramme  de  predominance  (b)  pour  le  couple  HNO2/NO2 
de  pKA  =  3,2. 

Soit  une  solution  obtenue  en  dissolvant,  entre  autres,  le 
monoacide  HA  de  constante  K  A  a  la  concentration  c.  Le 
pH  de  la  solution  depend  de  l’ensemble  des  especes  pre¬ 
sentes  dans  la  solution  ;  il  constitue  la  variable. 

L’ acide  HA  introduit  se  repartit  entre  les  especes  HA  et  A'  . 
Done,  quelle  que  soit  la  valeur  du  pH  de  la  solution  : 


Doc.  14  Diagramme  de  distribution  des  especes  (a)  et 
diagramme  de  predominance  (b)  pour  l’acide  molybdique 
H2M0O4  de  pK,\ !  =  2,5  et  pKAl  =  3,9. 

Pour  un  diacide  H2A  de  constante  d’acidite  KA  |  et  K^i 
a  la  concentration  c  : 

c  =  [H  2A]  +  [HA-]  +  [A2-]  =  [HoA] .  (1  +  +  -Mil) 

'  [H2A]  [H2A] 

soit,  avec  : 


c  =  [HA]  +  [A-] 

Notons  h,  la  concentration  en  ion  hydronium  : 

h  =  [H30+] 

alors  : 

c  =  [HA].(l  +  -^J-)  =  [HA].(l+ 

[HA]  h 

d’ou  : 

%  HA  =  =  — - — 

c  +  h 

et : 

%A-=m  = 

c  K\  +  h 


KAi=mnA  et  Ka2^ m 


[H2A] 


[HA-] 


c  =  [H2A] 


h2  +  KA\  ,  h  +  KA\  ,  KA2 
h2 


alors  : 


%  H2A  : 


[H2A]  = _ & _ 

c  KAl.KA2  +  KM.h  +  h2 


H A-=  [HA^]  - 


KAl.h 


c  KAl.KA2  + KM.h  +  h2 


et : 


%  A2' 


[A2"] 


Ka\-Ka2 


KA 1  •  KA2  +  K A \  .h  +  h2 
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I'acide  1  ont  des  domaines  disjoints  : 
la  constante  de  la  reaction  entre  la 
base  2  et  I’acide  1  est  superieure  a  1. 


) 

r 

base  1 

‘  pH 

|  base  2 

|  acide  1 

P^A2 

acide  2 

Doc.  1 6  P&A2  <  P^A  l  y  la  base  2  et 
I’acide  1  ont  une  partie  de  leurs 
domaines  de  predominance  com¬ 
mune,  la  constante  de  la  reaction 
entre  la  base  2  et  I’acide  1  est  infe- 
rieure  a  1 . 


3.7  •  Reactions  acido-basiques  : 
aspect  quantitatif 

Reprenons  la  reaction  presentee  au paragraphe  3.4.1.,  d’equation  : 

acide  1  +  base  2  =  base  1  +  acide  2 

Sa  constante  K°  peut  s’exprimer  en  fonction  des  constantes  d’acidite  des  deux 
couples  mis  en  jeu  compte  tenu  des  relations  verifiees  a  l’equilibre. 

_  [base  1].  [acide 2]  _  [base  1] .  [H3Q+]  [acide 2] 

”  [acide  1  ] .  [base  2]  “  [acide  1]  '  [H30+]  [base  2] 


soit : 


k°  =  =  i  o'p^ -p/w 

KA2 


(16.13) 


Le  caractere  favorable  (K°  >  1)  ou  non  (K°  <  1)  de  la  reaction  peut  etre  visualise  a 
l’aide  de  representations  graphiques  (doc.  15  et  16). 

■  Dans  les  premier  cas  de  figure  (doc.  15) : 

K°  =  10tP^A2-P^Ai)  >  1 
la  reaction  est  favorable  dans  le  sens : 

acide  1  +  base  2  — -  base  1  +  acide  2 

Si  l’ecart  des  pKA  est  suffisant,  p^TA2  -  pA"A]  3=  4  ;  par  exemple,  soit  A41  >  104  :  la 

reaction  peut  etre  consideree  comme  totale. 

■  Dans  le  deuxieme  cas  de  figure  (doc.  16) : 

K°  =  10(P^A2-p^ai)  <  i 
la  reaction  est  defavorable  dans  le  sens  : 

acide  1  +  base  2  — -  base  1  +  acide  2 

Si  l’ecart  des  p est  suffisant,  pKA ]  -  pKA2  ^  4  ;  par  exemple,  soit  K®  s;  10-4  : 
la  reaction  peut  etre  consideree  comme  nulle. 

Les  reactions  de  dosages  qui  seront  etudiees  en  travaux  pratiques  ou  dans  les  exer- 
cices  25,  26  et  27  sont  des  exemples  de  reactions  acido-basiques  quasi  totales. 


APPLICATION  3 


Bilan  de  reactions  acido-basiques 


1)  On  melange  10,0  mL  d’une  solution  d’ acide  nitreux 
HNCL  a  0,020  mol.  L~'  et  10,0  mL  de  solution  d1  am¬ 
moniac  NH3  a  0,040  mol .  L“ 


2)  On  melange  a  present  10,0  mL  d’une  solution  d’etha- 
noate  de  sodium  a  0,020  mol .  L_1  et  10,0  mL  de  solu¬ 
tion  de  chlorin  e  d’ ammonium  a  0,020  mol .  L-1. 


Determiner  l’ avancement  de  la  reaction  a  l'  equilibre. 


Determiner  l’ avancement  de  la  reaction  a  l’ equilibre. 
Conclure. 


Conclure. 


Donnees  :  p^A(CH3C02H/  CH3CO^)  =  4,7  ; 
PATa(NHVNH3)  =  9,2  ;  p/fA(HN02/NO^)  =  3,2. 
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1)  L’equation  de  la  reaction  qui  se  produit  s’ecrit : 

NH3  +  HNO2  =  NH4  +  NOo 
Sa  constante  vaut : 

K®  =  !  0 -9’2  -  3,2)  _  ,  06,» 

En  notant  £,v,eq  l’avancement  volumique  a  l’equilibre  et 
en  tenant  compte  de  la  dilution  lors  du  melange  : 
[HN02]=  0,010  -foq 
[NH3]  =  0,020  -  £v,eq 
[NH4]  =  [NOd  = 

Lorsque  l’equilibre  est  atteint : 

_  [NH+4].[NO-2] 

^eq ' 


K°: 


[NHc 


K°: 


]  •  [HNOJ 

(^,eq)2 


(0,010  -  ^eq)  •  (0,020  -  %v,eq) 

En  resolvant  l’equation,  il  vient : 

£l/eq  =  0,010 -  10  8  =  0,010  mol . L-1 
^y,eq  ~  %v,maxi  la  reaction  est  totale. 


2)  L’equation  de  la  reaction  qui  se  produit  s’ecrit : 

NH^  +  CH3C02  =  NH3  +  CH3C02H 
Sa  constante  vaut : 

K°  =  10(4'7  "  9'2>  =  IO-4’5  =  3,2 . 10-5 
En  notant  l’avancement  volumique  a  l’equilibre  et 
en  tenant  compte  de  la  dilution  lors  du  melange  : 

[nh5]  =  [ch3co_2|  =  0,010  -zVM 

[NH3]  =  [CH3C02H]  =  ^q 
Lorsque  l’equilibre  est  atteint : 

K0  =  Q.  [NH  3] .  [CH  3CQ2H] 


|nh+4]  .  [CH3C0; 


K°: 


(lv,i 


■eql 


(0,010  -£v>6q)2 

En  resolvant  1’equation,  il  vient : 

^y,eq  =  5,7 . 10-5  mol .  L_1 
^y,eq  ~  0,  la  reaction  est  negligeable  ou  nulle. 


<€T  Pour  s’entratner  :  ex.  7,  8  et  9  ) 


Quelques  calculs  de  pH 


4.1  •  Hypotheses  de  calculs ;  conditions  d'etude 

Avant  de  developper  des  calculs  de  pH,  il  est  necessaire  de  rappeler  ou  de  preciser 
quelques  hypotheses  ou  conditions  d’etude. 

4.1.1.  Especes  majoritaires  ;  especes  minoritaires 

Dans  un  bilan  de  matiere,  il  est  legitime  de  negliger  la  concentration  de  l’espece  X 
devant  celle  de  l’espece  Y,  lorsque  la  concentration  de  X  est  faible  par  rapport  a 
celle  de  Y.  Nous  admettrons  dans  la  pratique  que  c’est  le  cas  lorsque  : 


[X]  =£  [E]/10 


(16.14) 


L’ application  de  ce  critere  a  un  couple  acide-base  A/B ,  permet,  en  tenant  compte 
de  l’equation  (16.12) : 


pH  =  pK  A  +  log 


VU 

[A] 


de  considerer  que,  comme  le  resume  le  document  17  : 

•  pour  pH  =£  p/C3  -  1 ,  la  concentration  de  l’espece  basique  B  est  negligeable  devant 
celle  de  l’espece  acide  :  [B]  «  [A]  ; 

•  pour  pH  &  p A'a  +  1 ,  la  concentration  de  l’espece  acide  A  est  negligeable  devant 
celle  de  l’espece  basique  :  [A]  «  [6], 
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p^A-1 


P^A 


P^A+1 


pH 


[A]  »  \B\ 

[fi]  est  negligeable 
devant  [A] 

[A]  >  [ B ] 

A  predomine 

[5]  >  [A] 

B  predomine 

- ► 

[B]  »  [A] 

[A]  est  negligeable 
devant [B] 

[A]  et  [B]  sont 
du  meme  ordre  de  grandeur 

Doc.  1 7  Especes  acide  ou  basique  negligeables  en  fonction  du  pH. 

4.1.2.  Calculs  de  pH  et  autoprotolyse  de  I'eau 


pH 

1’ autoprotolyse 

de  I’eau  peut  etre 

negligee 

[HO-]  »  [H30+] 

milieu  basique 

7,5 

7,0 

milieu  acide 

6  5 

[H30+]  »  [HO-] 

P  autoprotolyse 

de  I’eau 

peut  etre  negligee 

Doc.  18  Autoprotolyse  de  I’eau  et 
pH  d’une  solution. 


■  La  concentration  des  ions  hydroxyde  est  negligeable  devant  celle  des  ions 
hydronium  si  [H30+]  3=  1 0 .  (HO  ]  .  A  l’aide  du  produit  ionique  de  I’eau  (16.2)  : 

Ke  =  [H30+].[HO-] 


cette  inegalite  s’ecrit :  [H30+]  &  10. 


[H30+ 


soit  [H  ,0+]2  = 
soit,  a  25  °C  : 


10 .  A"e  ,  c’est-a-dire  :  pH  .  (pA"e  -  1) 

pH  *£  6,5 


■  La  concentration  des  ions  hydronium  est  negligeable  devant  celle  des  ions 
hydroxyde  si  [HO-]  &  10.  [H30+]  .  A  l’aide  du  produit  ionique  de  I’eau,  cette 
inegalite  devient : 


10.[H3O+] 


0,10. ,  c’est-a-dire  :  pH  3=  -j .  (p Ke  +  1) 


7,5 


[h3o 

soit  [H30+]2 

soit,  a  25  °C  :  pH 

A  25  °C,  dans  une  solution  aqueuse  : 

•  si  pH  =£  6,5  ,  [HO-]  est  negligeable  devant  [H30+] ; 

•  si  pH  ss  7,5  ,  [H30+]  est  negligeable  devant  [HO-] . 

D’un  point  de  vue  chimique,  cela  revient  a  negliger  l’autoprolyse  de  I’eau,  devant 
les  autres  reactions  pour  pH  =S  6,5  ou  pH  3=  7,5  {doc.  18). 

Par  la  suite,  les  calculs  de  pH  seront  limites  aux  domaines  de  concentration  ou 
L autoprotolyse  de  I’eau  peut  etre  negligee. 

4.1.3.  Precisions  des  mesures  de  pH  ;  consequences 

Calculons  l’erreur  commise  sur  une  concentration  en  ions  hydronium  lorsque  celle- 
ci  est  detenninee  a  partir  d’une  mesure  de  pH. 


Par  definition  : 
soit : 

d’ou  : 

soit  finalement : 


pH  =  -  log  [H30+] 
2,3. pH  =  - In  [H30+] 

2,3 .  d(pH)  =  -  d(ln  [H30+])  =  - 


d[H30+ 


[H30+ 


d[H,Q+] 

[H,0+] 


-2,3.d(pH) 


En  asshnilant  les  differentielles  d[H30+]  et  d(pH)  aux  eiTeurs  et  le  maximum  de  leurs 
valeurs  absolues  respectivement  aux  incertitudes  A[H30+]  et  ApH,  il  vient : 
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ApH 

A  [H30+] 
[H30+] 

0,01 

2,3% 

0,05 

11,5  % 

0,1 

23% 

Doc.  19  Precision  sur  la  concentra¬ 
tion  en  ions  H30+  en  fonction  de  la  pre¬ 
cision  sur  le  pH  de  la  solution. 


(*)  Le  programme  stipule  qu’«  on  etudie 
des  cas  simples  (espece  seule  dans  l'eau, 
melange  tampon  ampholyte)  ou  le  sys- 
teme  etudie  est  determine,  in  fine,  par  la 
recherche  de  l’avancement  a  l’equilibre 

d’une  seule  reaction  ». 

v _ _ _ 


• - : - n 

(**)  Lors  de  la  mise  en  solution  dans  l'eau 

d’un  «  sel  »  de  formule  CxAy  et  tant  que 
la  solution  n’est  pas  saturee,  nous  admet- 
trons  qu’il  y  a  dans  un  premier  temps,  dis¬ 
sociation  de  ce  sel  en  ses  ions  puis,  sui- 
vant  leur  nature,  reaction  eventuelle  des 
ions  Cp+  et  avec  l’eau  ou  entre  eux. 
Exemple  :  la  mise  en  solution  de  l’acetate 
d’ammonium  CH3CO2NH4  : 
CH3C02NH4(s) 

=u  CH3CO2  (aq)  +  NH4  (aq) 
dissolution  totale  suivie  de  : 

CH3CO2  (aq)  +  H20 

=  CH3C02H  (aq)  +  HO-  (aq) 
NH4  (aq)  +  H20  =  NH3  (aq)  +  H30+  (aq) 

CH3CO2  (aq)  +  NH4  (aq) 

=  CH3CO2H  (aq)  +  NH3  (aq) 


/  ;  \ 
(**)  Un  acide  est  dit  fort  dans  l’eau  si  le 

p Ka  du  couple  auquel  il  appartient  est 

negtif  ou  nul : 

P^A<() 

L’acide  chlorhydrique  HC1,  l'acide 
nitrique  HNO3,  l’acide  perchlorique 
HCIO4,  l’acide  bromhydrique  HBr,  l’acide 
iodhydrique  HI  sont  des  monoacides  forts. 
La  premiere  acidite  de  l’acide  sulfurique 
H2SO4  relative  au  couple  H2SO4/HSO4 
est  forte. 

v  _ _ _  J 


A  [H30+] 
[H30+] 


=  2,3.ApH 


(8.15) 


Le  document  19  presente  les  consequences  de  cette  relation. 


Si  le  pH  d’une  solution  est  connu  a  0,05  unite  pres,  la  precision  sur  la 
concentration  en  ions  hydronium  n’est  alors  que  de  11,5  %. 
Inversement,  pour  que  le  pH  d’une  solution  soit  connu  a  0,05  unite  pres, 
il  suffit  que  [H30+]  soit  connue  a  11,5  %  pres. 


De  cette  etude,  nous  concluons  que  : 

•  Le  resultat  d’un  calcul  de  pH  ne  doit  etre  fourni  qu’avec  deux  decimales 
au  maximum. 

•  La  concentration  d’une  espece  en  solution  ne  doit  jamais  etre  determi- 
nee  a  partir  d’une  mesure  de  pH,  mais  toujours  a  partir  d’un  dosage. 


4.1.4.  Methode  generate  de  calcul  du  pH  d'une  solution  aqueuse 

Le  calcul  du  pH  d’une  solution,  dans  le  cadre  precisement  defini  par  le  programme*") 
peut  s’effectuer  en  suivant  la  demarche  suivante  : 

-  ecrire  les  equations  des  reactions  susceptibles  de  se  produire  entre  les  especes 
presentes  dans  l’eau****  ou  entre  ces  especes  et  l’eau  ; 

-  rechercher  parmi  ces  reactions  la  reaction  preponderante,  c’est-a-dire  celle  qui 
a  la  constante  thermodynamique  K°  la  plus  elevee  ; 

-  calculer  l’avancement  volumique  de  cette  reaction  preponderante  ; 

-  en  deduire  le  pH  de  la  solution. 


4.2  •  pH  de  solutions  d'acide  fort  ou  de  base  forte 
dans  l'eau 

La  definition  d’un  acide  fort  et  d’une  base  forte  dans  l’eau  a  ete  donnee  au 
paragraphe  3.5.2.  Il  est  d’usage  de  considerer  leur  reaction  avec  l’eau  comme  une 
reaction  totale. 


4.2.1.  pH  d'une  solution  d'acide  fort  dans  l'eau 

Considerons  une  solution  d’un  acide  fort,  par  exemple  d’acide  chlorhydrique**** 
p /UA ( HC I /C I  )  =  -  6,3  .  Cette  solution  de  volume  V  a  ete  obtenue  par  dissolution 
d’une  quantite  n  de  chlorure  d’hydrogene  gazeux  HC1 ;  la  concentration  apportee 
en  chlorure  d’hydrogene  est  egale  a  c  telle  que  :  c  =  ^ 

Lors  de  la  mise  en  solution,  HC1  reagit  avec  l’eau  selon  la  reaction  d’equation  : 

HC1  (g)  +  H20  =  CL  (aq)  +  H30+  (aq) 


De  constante  K®  =  =  1 0  'vKa  =  106,3  =  2. 106,  cette  reaction  peut  etre  effecti- 

vement  consideree  comme  totale  ;  l’avancement  volumique  final  est  egal  a  l’avan- 
cement  volumique  maximal,  d’ou  : 


[CL]  =  [H30+  )  =  h  =  c  et 


pH  =  -  log  c  =  pc 


(16.16) 
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Par  la  suite,  nous  noterons  : 

/?  =  [H30+]  et  ©=[HO-] 

v _ _ _ 1 _ 


Cette  relation,  independante  de  la  nature  du  monoacide  fort,  est  valable  : 

-  si  pH  6,5,  soit  ici  c  S5  3,2. 10  7  mol . L-1  (cf.  §  4.1.2.)  pour  que  l’autoproto- 
lyse  de  l’eau  puisse  etre  negligee  ; 

-  si  la  solution  est  suffisamment  diluee  (c  =£  5,0. 1 0  2  mol .  L-1)  pour  que  l’on 
puisse  ecrire  pH  =  -  log  (a(H30+))  =  -  log  ([H30+]  /  c°  )  (cf.  §  3.3.). 


Pour  une  solution  de  monoacide  de  concentration  apportee  c  : 
pH  =  -  log  c  =  pc 


(*)  Une  base  est  dite  forte  dans  1’eau  si  le 
p K\  du  couple  auquel  elle  appartient  est 
superieur  a  p^fe  ,  soit  a  25  °C  : 
p  Ka>  14,0 

Les  ions  alcoolates  (CH30_,  C2H5O-  , 
. . .)  l’ion  amidure  NH2,  l’ion  hydrure  H“, 
les  organomagnesiens  ff-Mg-X,  sont  des 
exemples  de  monobases  fortes. 
L'hydroxyde  de  sodium  NaOH  (s)  ou 
soude,  et  l'hydroxyde  de  potassium 
KOH  (s)  ou  potasse,  qui  se  dissolvent 
dans  l'eau  en  liberant  des  ions  hydroxy  de 
HO-  sont  aussi  des  base  fortes. 

v. _ _ _ 


4.2.2.  pH  d'une  solution  de  base  forte  dans  l'eau 

Soit  une  solution  d'une  base  forte,  par  exemple  d’hydroxyde  de  sodium*"'  ou  soude. 
Cette  solution  de  volume  V  a  ete  obtenue  par  dissolution  d'une  quantite  n  d'hy- 
droxyde  de  sodium  solide  NaOH  ;  la  concentration  apportee  en  hydroxyde  de 
sodium  est  egale  a  c  telle  que  :  c  =  ” 

Lors  de  la  mise  en  solution,  NaOH  se  dissocie  totalement  dans  l’eau  selon  la 
reaction  d’equation  : 

NaOH  (s)  — Na+  (aq)  +  HQ-  (aq) 


Cette  reaction  est  totale,  aussi  l’avancement  volumique  final  est-il  egal  a  l’avan- 
cement  volumique  maximal,  d’oii : 

[HO-]  =  [Na+]  =  (0  =  c  et  pOH  =  -logc 

or  d’apres  la  relation  ( 1 6.5)  :  pH  =  pKe  -  pOH 


soit 


pH  =  p6Te  +  log  c  =  p Ke  -  pc 


(16.17) 


Cette  relation,  independante  de  la  nature  de  la  monobase  forte,  est  valable  : 


-  si  pH  5®  7,5,  soit  ici  c  &  3,2. 10  7  mol.L  1  (cf.  §  4.1.2)  pour  que  l’autoprotolyse 
de  l’eau  puisse  etre  negligee  ; 


-  si  la  solution  est  suffisamment  diluee  (c  =£  5,0. 10  2  mol.L  ')  pour  que  le 
produit  ionique  de  l’eau  puisse  s’ecrire  : 


Ke  =  (a(H30+)).(a(HO-))  = 


[H3Q+] .  [HO-] 

(C0)2 


Pour  une  solution  de  monobase  de  concentration  apportee  c  : 

pH  =  pXg  +  log  c  soit  pH  =  p Ke  -  pc 

cc  Pour  s’entrainer :  ex.  10  et  11 


(**)  Un  acide  est  dit  faible  dans  l’eau  si 
le  p K&  du  couple  auquel  il  appartient  est 
positif : 

p^A>0 


Lorsque  p^A  >  \>Kt ,  l'acide  est  dit  indif¬ 
ferent  dans  l’eau.  Nous  limiterons  notre 
etude  au  cas  ou  0  <  pA^  <  P^e  • 


4.3  •  pH  de  solutions  de  monoacide  faible 
ou  de  monobase  faible 

4.3.1.  Solution  de  monoacide  faible 

Soit  une  solution  d’un  monoacide  faible  HA*""'  (par  exemple  l’acide  nitreux  HN03) 
de  concentration  apportee  c  .  La  solution  est  le  siege  de  deux  reactions  d’equations  : 

HA  +  H20  =  H30+  +  A-  (1) 

2  H20  =  H30+  +  HO-  (2) 

Cette  solution  est  acide,  soit  a  25  °C  :  pH  <  7. 
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(*)  Comme  nous  l’avons  vu  en  Terminate, 
la  dilution  favorise  la  dissociation  d’un 
acide  faible.  La  dissociation  d’un  acide 
dans  l'eau  est  caracterisee  par  un  coeffi¬ 
cient  de  dissociation  a  defini  par  : 

„=  m  =  mi 

[A"]  +  [HA]  c 
a  croTt  lorsque  la  dilution  augmente. 

Le  coefficient  de  dissociation  ad’un  acide 
HA  est  egal  au  taux  d’avancement  final  T 

de  sa  reaction  avec  l’eau. 

\ _ _ _ / 


V*)pArA-i>pH  " 

or  :  pH  =  ~  (p Ka  +  pc) 
soit:  pKA-l»  ^(pKA  +  pc) 

d’oii :  2(p KA  —  1)3=  pKA  +  pc 
et :  pA'a  -  pc  3  2 

\ _ _ _ / 


Pour  h  3  10  6,5  mol .  L  1  ,  l’autoprotolyse  de  l’eau  peut  etre  negligee,  ( 1)  est  alors 
la  reaction  preponderate  et : 

[A~]=  [H30+]=/t 

et:  [HA]=c-[H30+]  =  c-/t 

Deux  cas  se  presentent  alors,  suivant  que  l’acide  est  plus  ou  moins  fort  et/ou  plus 
ou  moins  dilue^. 


■  L’acide  HA  est  relativement  faible  et/ou  peu  dilue,  sa  dissociation  est  tres 
limitee. 


Dans  ces  conditions,  l’avancement  de  la  reaction  de  l’acide  HA  avec  l’eau  est 
faible  : 

fiV,  eq  «  Cl7',  max  >  h  «  C 


alors  :  [HA]  =c  -h~  c 

L’expression  de  KA  est  alors  : 

_  [A-]-[H3o+]  _  ^2 
A_  [HA]  ~  C 

soit : 
et : 


h  =  (Ka  .  c)1'2 

pH  =  i  (p Ka  +  pc) 


(16.18) 


La  valeur  du  pH  ainsi  trouvee  est  correcte  si  pH  <  6,5  et  si  [A  ]  =£  0,1 .  [HA] ,  c’est- 
a-dire,  comme  ici  [A-]  =  [H30+],  si  [H30+]  =S  0. 1 .  [HA] ,  soit  si  pH  =S  pK A  -  1  . 
A  l’aide  de  la  relation  (8.18)  ,  il  est  facile  d’etablir(  ^  que  cette  condition  est  equi- 
valente  a  p KA  -  pc  2  , 


Le  pH  d’une  solution  d’acide  faible  de  concentration  apportee  c  et  de 
constante  d’acidite  KA  vaut : 

pH  =  i  (pKA  +  pc)  si  p  Ka  -pc  ^2 


■  L’acide  faible  est  relativement  fort  et/ou  dilue,  sa  dissociation  est  impor- 
tante. 


L’expression  de  KA  est  alors  : 


Ka  = 


[A-].[H30+] 

[HA] 


Mi 

c-h 


elle  conduit  a : 


h2  +  KA.h-KA.c  =  0 


(16.19) 


equation  qu’il  suffit  de  resoudre. 

D’un  point  de  vue  pratique,  il  est  recommande  de  comparer  pA"A  et  pc  et,  en 
justifiant  chimiquement  le  choix  fait,  d’etablir  et  d’utiliser : 

•  la  relation  ( 1 6. 1 8) ,  si  pKA  -  pc  &  2  ; 

•  la  relation  (16.19)  ,  si  p Ka  -  pc  <  2  . 

Une  fois  trouvee  la  valeur  du  pH,  il  faut  toujours  verifier  les  hypotheses  faites  et 
les  conditions  du  calcul,  en  particulier  verifier  que  pH  <  6,5,  pour  negliger  l’auto- 
protolyse  de  l’eau. 
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APPLICATION  4 


pH  de  solutions  d'acide  nitreux 


Determiner  le  pH  d’une  solution  d’  acide  nitreux  de 
pKA  =  3,2  et  de  concentration  apportee  c  : 

1) c  =  0,10  mol. L-1  ; 

2)  c  =  1,0. 10-3  mol.L-1 . 


soit :  h  =  5,4.10  4 mol.L  1 

d’ou  :  pH  (2)  =  3,3 


(doc.  20) 


L’ equation  de  la  reaction  preponderante  s’ecrit : 
HN02  +  H20  =  H30+  +  N02 


1)  pKA  -  pc  =  2,2  >  2  :  la  dissociation  de  l’acide  est 
peu  avancee  ;  appliquons  alors  la  relation  (16.18)  eta- 
blie  precedemment : 

pH  =  \  .  (pKA  +  pc)  =  \  .  (3,2  +  1,0)  =  2,1 

On  peut  verifier  que  le  pH  trouve  est  inferieur  a 
pKA  -  1  ,  done  [N03  <  0,1 .  [HN02]. 

pH  (1)  =  2,1 


2)  pKA  -  pc  =  0,2  <  2  :  la  dissociation  de  l1  acide  est 
assez  avancee  :  il  est  necessaire  d’  utiliser  la  relation 
(16.19)  ;  appliquee  a  cette  solution,  elle  devient : 


h2  +  10‘3’2.  /;-  10~6’2  =  0 


pHi 

2  /  3 


!l  l  l  l  L  . . Ill . 


HNO, 


N02“ 


pH 


solution  1)  :  c  =  0,10  mol.L  1 


2  3 

i  i  i  i  i  i  i  i  i  i  i  i  i  i  i  i  i 

pH2 

/  4 

I'l  1  1  1  1  1  1  1 

hno2 

no2 

pH 

solution  2)  :  c  =  1,0.10  3  mol.L  1 

Doc.  20  Diagramme  de  predominance  et  pH  pour 
deux  solutions  plus  ou  moins  diluees  d’ acide  nitreux. 


(*)  Une  base  est  dite  faible  dans  l’eau  si 
le  p Ka  du  couple  auquel  elle  appartient 
est  inferieur  a  pA'g :  p KA  <  pMe . 

Lorsque  p/f^  <  0  la  base  est  dite  indiffe- 
rente  dans  l’eau.  Nous  limiterons  notre 

etude  au  cas  ou  0  <  p KA  <  pA"e  . 

V _ _ _ 


4.3.2.  pH  d'une  solution  de  monobase  faible 

Soit  une  solution  de  monobase  faible  B (par  exemple,  l’ammoniac  NH3)  a  la 
concentration  apportee  c  .  La  solution  est  le  siege  de  deux  reactions  d’equations  : 

B  +  H20  =  BH+  +  HO-  (1) 

2  H20  =  H30+  +  HO  (2) 

Cette  solution  est  basique,  soit  a  25  °C  :  pH  >  7. 

Le  traitement  de  cette  solution  est  semblable  a  celui  d’une  solution  d’ acide  faible 
en  utilisant  les  analogies  existant  entre  les  grandeurs  suivantes  : 


[H30+]  =  h 

et 

[HO-]  =  co 

pH  =  -  log  h 

et 

pOH  =  -  log  co 

Ka 

et 

Kb 

PKA 

et 

PKB  =  pKc-pKA<**l 

■  La  base  B  est  relativement  faible  et/ou  peu  diluee,  sa  protonation  est  tres 
limitee. 

Dans  ces  conditions,  Lavancement  de  la  reaction  de  la  base  B  avec  l’eau  est  faible : 
*3 V ,  eq  Cl7,  max  st)it  0)  «  C 


alors  : 
soit : 


c  -  (0~c  et  = 


[BH+] .  [OH-] 

[SI 

co2  =  Kb.c 


c 


pOH  =  i  (pA^B  +  pc) 


d’ou : 


(16.20) 


Equilibres  acido-basiques 


et : 


pH  =  p^e-pOH 


(16.21) 


Par  analogie  avec  une  solution  d’acide  faible,  la  valeur  du  pH  ainsi  trouvee  est  cor- 
recte  si  pH  >  7,5  et  pOH  pA"B  -  1  ,  soit,  ce  qui  est  equivalent,  si  pH  &  pATA  +  1 
ou  si  pATB  -  pc  &  2  . 

Pour  une  solution  de  base  faible  de  concentration  apportee  c  et  apparte- 
nant  a  un  couple  de  constante  d’acide  K\  ,  le  pH  vaut : 

pOH  =  j  (pKn  +  pc)  si  pAB  -  pc  5=  2  avec  pKB  =  p Ke  -  pKA 


■  La  base  est  relativement  forte  et/ou  diluee,  sa  protonation  est  importante. 

T ,  •  „  [fiH+].  [HO“]  J  .  _  a2 

L  expression  AB  = - — -  devient  ab  =  c  m  ,  soit : 


©2  +  Kb.  co-K^.c  =  0 


(16.22) 


equation  qu’il  suffit  de  resoudre  pour  trouver  ©  ;  le  pH  de  la  solution  se  calcule 
alors  par  la  relation  pH  =  pKc  +  log  co  -  p Ke  -  pOH. 

D’un  point  de  vue  pratique,  il  est  recommande  de  comparer  pA^  et  pc  et,  en 
justifiant  chimiquement  le  choix  fait,  d’etablir  et  d’utiliser : 

•  la  relation  ( 1 6.20) ,  si  pAg  -  pc  >  2  ; 

•  la  relation  ( 1 6.22) ,  si  pA"g  -  pc  <  2  . 

Une  fois  trouvee  la  valeur  du  pH,  il  faut  toujours  verifier  les  hypotheses  faites. 


_  APPLICATION  5  _ 

pH  (Tune  solution  d'ammoniac 


Determiner  a  25  °C  le  pH  d’une  solution  d’ ammoniac  a 
c=  1,0. 10_4mol.L_1 . 

Donnee  :  pA'A(NHj/NH3 )  =  9,2. 


■  pA^B  -  pc  =  0,8  <  2  :  la  protonation  de  l’ammoniac  est 
done  relativement  avancee. 

En  considerant  alors  que  : 


[NH3]  =  c-© 

nous  obtenons  la  relation  (8.22),  soit  ici : 

co1+  10-4’8.©-10-8-8  =  0 


L’equation  de  la  reaction  preponderante  s’ecrit : 


NH3  +  H20  =  NH^  +  OH- 


•  pA:B  =  p^e  -  P^A  =  14,0  -  9,2 


©  =  3,3 . 10~5  mol .  L"1 
pOH  =  4,5 

pH  =  9,5 


soit : 
d’ou  : 


soit : 


pa:b  =  4,8 


et : 


<CT  Pour  s’entrainer  :  ex.  12, 13, 14  et  15  ) 


4.4  •  pH  d'une  solution  d'ampholyte 

Considerons  une  solution  d’un  sel  NaH/1  de  concentration  apportee  c  .  La  disso¬ 
ciation  totale  du  sel  a  pour  equation  : 


NaHA  (s)  — Na+  (aq)  +  HA"  (aq) 
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Equilibres  acido-basiques 


HA-  est  un  ampholyte,  puisqu'il  est  l’acide  du  couple  H A-/  A2-  et  la  base  du  couple 
H2A/HA  .  Trois  reactions  faisant  intervenir  HA~  se  produisent  (doc.  21) ;  soient 
K® ,  K®  et  K®  ,  leurs  constantes : 

(1)  2  HA-  =  H 2A+A2-  K?=Km/Ka1 

(2)  HA  +  H20  =  A2-  +  H30+  Ki]2  =  KA2 

(3)  HA-  +  H20  =  h2a  +  hct  K^  =  Kbi=KJKai 


Doc.  21  L’ampholyte  HA 
participer  a  trois  reactions  : 

(1)  HA-  se  dismute  ; 

(2)  HA  est  un  acide  ; 

(3)  HA~  est  une  base. 


peut 


Lorsque,  la  constante  K [*  est  nettement  superieure  a  K®  et  K 3  ( K  j* 1  >  100  ,K2  et 
K®>  100 .  K2) ;  la  reaction  (1)  est  la  reaction  preponderante  :  elle  impose  le  pH  de 
la  solution.  (1)  etant  la  reaction  preponderante,  son  bilan  donne  [H2A]  =  [A2~]  . 


(*)  •  Dans  ce  cas,  le  pH  ne  depend  pas  de 
la  concentration  de  la  solution. 

•  Nous  retrouverons  cette  relation  a  la  pre¬ 
miere  equivalence  du  dosage  d’un  diacide. 

V _ _ _ / 


Le  produit  A"a2  •  KA\  qtii  s’ecrit : 


Km- Km 


h  .  [A2"]  h  [HA-] 
[HA-]  •  [H2A] 


h2 .  [A2-] 

[H2A] 


devient  KA 2  •  KA\  =  h2 


soit(*) : 


pH  =  i  (P KA1  +  p^A2) 


(16.23) 


APPLICATION  6 


PH  (Tune  solution  d'hydrogenocarbonate  de  sodium 


Les  tables  donnent  pA:Ai(C02/HC03)  =  6,4  et  (1)  est  la  reaction  preponderante,  d’ou  : 
pAf/uWCO^/CO2,  )  =  10,3  .  pH  =  l/2(pKM  +  pKA2)  =  8,35 


1)  Determiner  le  pH  d’une  solution  d’  liydrogenocar- 
bonate  de  sodium  a  c  =  0,10  mol .  L-1  . 

2)  Calculer  les  concentrations  de  C02  et  CO3  . 

Dans  la  solution  d’hydrogenocarbonate  de  sodium,  les 
reactions  acido-basiques  qui  se  produisent  sont : 

(1) 2  HCO3  =  C02  +  CO3-  +  H20 

^1  =^A2/^A1  =  10-3’9 

(2)  HCO3+  h2o  =  co23-  +  h3o+  /<:?  =  io-10’3 

(3)  HCO3+  H20  =  C02  +  0H-  +  H20 

k$=kjkm  =  10-7’6 


[C02]  et  [CO3  ]  se  determinent  a  l’aide  de  K ?  : 
[C02]  =  [C023-]  =  (^?.[HC03]2)1/2 


La  reaction  (1)  etant  peu  avancee  : 

[HCO3]  =  c 

D’ou  :  [C02]  =  [CO^-]  =  1,1 . 1<H  mol .  L-1 


Nous  verifions  que  h  «  [CO3  ]  et  co  «  [C02]  .  Les 
avancements  des  reactions  (2)  et  (3)  sont  done  negli- 
geables  ;  le  calcul  effectue  est  correct. 


Pour  s’entrainer  :  ex.  16  ) 


Equilibres  acido-basiques 
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4.5  •  pH  (Tun  melange  (Tun  acide  faible 
et  de  sa  base  conjuguee 


Soit  une  solution  d’un  acide  faible  HA,  de  concentration  apportee  c\\,\  et  de  sa  base 
conjuguee  A-,  de  concentration  apportee  C4-  et  soit  K^,  la  constante  d’acidite  du 
couple  HA  /  A-.  Le  couple  HA  /  A~  participe  a  trois  reactions  d’equations  : 


(1) 

HA+A^  =  A-  +HA 

=  1 

(2) 

HA  +  H20  =  A-  +  H30+ 

11 

(3) 

A-  +  H20  =  HA  +  HO- 

l^  =  KB=Ke/KA 

Lorsque  les  constantes  K ^  et  KB  sont  faibles  par  rapport  a  1,  la  reaction  (1)  est  la 
reaction  preponderate  ;  elle  ne  modifie  pas  les  concentrations  initiales  et : 


et : 


PH=PKA  +  log  (|jj) 


(16.24) 


Si  l’une  des  constantes  K ^  et  Kyt  n’est  pas  faible  par  rapport  a  1.  il  est  necessaire 
pour  calculer  le  pH  de  la  solution,  de  prendre  en  compte  la  reaction  dont  la  constante 
n’est  pas  negligeable,  mais  ce  cas  sort  du  cadre  du  programme. 


4.6  •  Solution  tampon 

4.6.1.  Mise  en  evidence  experimentale 

Dissolvons  un  comprime  d’  aspirine  effervescente  tamponnee  dans  environ  60  mL 
d’eau  distillee  et  versons  20  mL  de  la  solution  S  ainsi  obtenue  dans  trois  bechers 
A,  B  et  C. 

Mesurons  le  pH  commun  de  ces  trois  solutions  (doc.  22),  puis  ajoutons  : 

-aA,  1  mL  de  solution  d’acide  chlorhydrique  a  0, 1 0  mol . L  1  ; 

-  a  B,  1  mL  de  solution  d’hydroxyde  de  sodium  a  0, 10  mol .  L  1  ; 

-a  C,  180  mL  d’eau  distillee. 

Homogeneisons  ces  melanges  et  mesurons  leur  pH  (doc.  22).  Nous  constatons  que 
lors  de  ces  trois  ajouts,  le  pH  de  la  solution  S  a  peu  varie,  la  solution  .S'  est  un  exemple 
de  solution  tampon  acido-basique. 


4.6.2.  Definitions 


solution 

A 

B 

C 

pH  initial 

5,9 

5,9 

5,9 

nature 
de  l’ajout 

1  mL 

de  solu¬ 
tion 

d’acide 

fort 

1  mL 

de  solu¬ 
tion 

de  base 

forte 

180  mL 

d’eau 

distillee 

pH  final 

5,8 

6,0 

6,0 

Doc.  22  Evolution  du  pH  de  la 
solution  d’ aspirine  effervescente 
tamponnee  lors  des  differents  ajouts. 


Une  solution  presente  un  effet  tampon  si  son  pH  varie  tres  peu  : 

-  par  addition  de  petites  quantites  d’ions  hydronium  ou  d’ions  hydroxyde 
apportees  par  des  acides  ou  des  bases  pouvant  etre  forts  ; 

-  par  dilution  moderee. 


Une  solution  tampon  est  caracterisee  par  son  pouvoir  tampon,  generalement 
note  P : 


dcB 

dcA 

dpH 

dpH 

(16.25) 


ou  drg  et  dcA  sont  respectivement  les  variations  des  concentrations  de  base  forte 
ou  d’acide  fort  qui  produisent  les  variations  |  dpH  |  du  pH  de  la  solution. 

Le  pouvoir  tampon  ji  s’exprime  comme  deg,  en  mol .  L  1 . 
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(*)  Une  solution  d’acide  fort  ou  de  base 
forte  a  un  pH  peu  sensible  a  1’  addition 
moderee  d’ions  hydronium  ou  d’ions 
hydroxyde.  En  revanche,  son  pH  depend 
nettement  de  la  dilution.  Une  solution 
d’acide  fort  ou  de  base  forte,  qui  ne  rem- 
plit  done  qu’une  des  deux  conditions  de 
definition  d’une  solution  tampon,  est  un 
pseudo-tampon. 

\ _ _ _ 


Plus  P  est  grand,  plus  le  tampon  est  efficace  ;  / 3  depend  des  especes  acides  et  basiques 
considerees  et  de  leurs  concentrations. 

4.6.3.  Exemple  de  calcul  de  pouvoir  tamponQ 

Comme  cela  sera  observe  lors  du  titrage  d’un  acide  faible  par  une  base  forte  ou  du 
titrage  d’une  base  faible  par  un  acide  fort,  le  melange  d’un  acide  faible  et  de  sa  base 
conjuguee  constitue  une  solution  tampon'4"'.  Calculons  son  pouvoir  tampon. 

Soit  une  solution  d’un  acide  faible  HA,  de  concentration  apportee  cjja  et  de  sa 
base  conjuguee  AT,  de  concentration  apportee  cA  telle  que  : 


(**)  De  tres  nombreux  milieux  biologiques 
sont  tamponnes.  Ainsi,  le  sang  est  tam- 
ponne  a  pH  =  7,4  a  37  °C  par  les  couples : 

H2POi/HPO^“  et  CO2/HCO3 

v _ _ _ _ _ / 


CHA  +  OT  = c 

Soit  KA,  la  constante  d’acidite  du  couple  HA  /A'-.  Ajoutons  a  un  volume  V  de  cette 
solution,  et  sans  dilution,  une  quantite  d/;B  d 'hydroxyde  de  sodium,  de  telle  sorte 
que  la  concentration  apportee  de  base  forte  soit  dc'B(  **) .  Lors  de  cet  ajout,  il  se 
produit  la  reaction  d’equation  : 

HA  +  HO-  =  A-  +  H20 
et  de  constante  K^  =  KA/ Ke  =  10^e_P^A) 

Si  pKA  =£  10  ,  la  reaction  peut  alors  etre  consideree  comme  totale,  d’oit : 

[HA]  =  cha  -  dcB  et  [A-]  =  cA-  +  dcB 


(***)  dcB  = 


d»B 

V 


J 


soit:  d[HA]  =  -dcB  et  d[A  ]=  dcB  (16.26) 

[HA]  ,  [A-]  et  [H30+]  sont  toujours  tels  que  : 

[H  30+] .  [A-] 

KA=~  '  rU  At  soit  ln  (KA)  =  In  [H30+]  +  In  [A-]  -  In  [HA] 

\riA\ 

En  differentiant  a  temperature  constante  cette  expression,  il  vient : 


d[H30+]  d[A-]  d[HA] 

[H30+]  +  [A-]  [HA] 


(16.27) 


f 

Lorsqu’une 

\ 

solution  contient  un  acide 

faible  HA  de  constante  d’acidite  KA  et  sa 
base  conjuguee  A~,  1 ’equation  de  conser¬ 
vation  de  matiere  : 

c  =  [HA]  +  [A-] 

se  reecrit : 

'■"■(1*3 

-[r,4+t) 

d’ou  : 

h  r 

[HA]  =  ^JLV 

KA  +  h 

et : 

Ka  .  c 
[A~]=KA  +  h 

v 

_ y 

Doc.  23  Concentrations  d’un  acide 
HA  et  de  sa  base  conjuguee  A~  dans 
une  solution  en  fonction  de  K A,  h 
et  c. 


Par  definition  : 
soit : 
d’oit : 


pH  =  -  log  [H30+]  =  - 
2,3 .  pH  =  -  ln  [H30+] 


ln  [H30+ 
ln  10 


2,3  .dpH  =  - 


d[H  3o+; 

[H30+| 


A  l’aide  des  relations  (16.26)  et  (16.28),  la  relation  (16.27)  se  reecrit : 


1 


2,3 .  dpH  =  dcB  — p—  + 


UA“]  [HA]/ 

L’ expression  du  pouvoir  tampon  /j  se  deduit  de  cette  relation  : 

2,3 


H  dpH 


-L  +  -L_ 

[A-]  [HA] 


soit : 


P=2,3. 


[A-] .  [HA] 


[A-]  +  [HA] 

soit  enfin  a  l’aide  des  relations  etablies  au  document  23  : 


2,3  .Ka.c.  h 
(KA+h)2 


(16.28) 


(16.29) 
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Doc.  24  Variation  du  pouvoir  tampon 
d’un  melange  HA/A-  en  fonction  du 
pH  ;  P  presente  un  maximum  pour 
pH  =  p£A. 


- 

pH 

A- 

1 

P kk 

k 

HA' 

? 

HA 

Doc.  25  La  reaction  entre  HA  et  A’ 
a  pour  constante  K®=  lO^A’-P^A) 

pH 

k 

m 

h2° 

▼ 

h3o+ 

pH 

hcT 

"p^ 

s 

HjO 

k 

DOC.26  HAetA 

-  reagissent  aussi 

avec  l’eau. 


Une  addition  d’acide  fort  de  concentration  apportee  dcA  conduit  au  meme  resultat : 

•  p  est  d’autant  plus  grand  que  la  concentration  c  est  elevee  ; 

•  P  est  maximal  lorsque  d/j  est  nul,  c’est-a-dire  pour  h  =  KA  ,  soit  pH  =  p KA 
{doc.  24). 

Une  solution  tampon  constitute  d’un  acide  et  de  sa  base  conjuguee  a  un 
pouvoir  tampon  maximum  lorsque  pH  =  pA^- 


4.6.4.  Application  des  solutions  tampons 

En  Chimie,  on  utilise  des  solutions  tampons  chaque  fois  que  Ton  veut  effectuer 
une  reaction  a  pH  constant  meme  si  cette  reaction  consomme  ou  produit  des  ions 
hydronium. 

Une  solution  tampon  ayant  un  pH  qui  depend  peu  de  l’ajout  modere  d’acide  ou  de 
base  ou  d’eau  peut  constituer  une  solution  etalon  de  pH.  On  utilise  ainsi  des  solu¬ 
tions  tampons  pour  etalonner  un  pH-metre  avant  toute  mesure  de  pH. 

CT  Pour  s’entrainer  :  ex.  17  ) 


4.7  •  Autres  calculs  de  pH 

4.7.1.  pH  d'une  solution  de  polyacide  ou  de  polybase 

Considerons  un  diacide  H2A  ;  sa  mise  en  solution  fait  intervenir  les  deux  equilibres 
successifs  suivants,  d’equations  : 

(1)  H2A  +  H20  =  HA-  +H30+  Km 

(2)  HA-  +  H20  =  A2-  +  H30+  Ka1 

L’experience  montre  que  lorsque  l’acide  H2A  est  faible  et  peu  dilue  et  lorsque  la 
difference  entre  les  deux  p/fA  est  superieure  a  2,  il  suffit  de  ne  considerer  que  le 
premier  equilibre,  ce  qui  revient  a  calculer  le  pH  d’une  solution  d’un  monoacide 
(cf  §  4.2.). 

Lorsque  les  deux  constantes  KA\  et  Aa2  sont  voisines,  les  deux  equilibres  doivent 
etre  pris  en  compte,  mais  ce  cas  depasse  le  cadre  du  programme. 

Le  probleme  des  polybases  se  traitent  de  la  meme  fa9on  en  utilisant  les  analogies 
presentees  au  paragraphe  4.3. 

4.7.2.  pH  d'un  melange  d'un  acide  faible  et  d'une  base  faible 
non  conjuguees 

Soit  une  solution  d’un  acide  faible  HA  de  concentration  apportee  cjja  et  d’une  base 
A’“de  concentration  apportee  cA<-  ;  soit  KA  la  constante  d’acidite  du  couple 
HA  /  A’  et  K’a  celle  du  couple  HA’  /  A’"  . 

HA  et  A’-  peu  vent  participer  a  trois  reactions  {doc.  25  et  26) : 

(1)  HA  +  A’-  =  A-  +  HA’  Rf{  =  KA/K\ 

(2)  HA  +  H20  =  A-  +  H30+  K°2  =  Ka 

(3) A’-  +  H20  =  HA’  +HO-  K°3  =  Kb=KJKa 

Lorsque  K^et  sont  faibles  devant  la  reaction  (1)  est  la  reaction  preponde- 
rante.  La  determination  de  l’avancement  volumique  a  l’equilibre  eq  ( cf .  appli¬ 
cations  2  et  3)  permet  de  connaitre  la  composition  du  systeme  a  l’equilibre  : 

[A~]  =  [HA’]  =  £q  ,  [A’-]  =  C^,_  -  £,v,  eq  et  [HA]  =  Cha  —  %V,  eq 
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Le  pH  de  la  solution  s’en  deduit  alors  par  application  de  la  relation  (8. 1 2)  soit  ici : 

pH  =  p Ka  +  log  (£y,  /  (Cha  -  %V,  eq))  =  P^A  +  l«g  ((cA,_  -  eq)  /|v,  eq) 

Lorsqu’au  moins  l’une  des  constantes  ou  K A  n’est  plus  faible  devant  le 
calcul  du  pH  est  plus  complexe  et  depasse  le  cadre  du  programme. 


APPLICATION  7 


pH  d'un  melange  d'ascorbate  de  sodium  et  d'acide  salicylique 


Un  volume  V  =  1,00  L  de  solution  a  ete  prepare  en 
dissolvant  0,060  mol  d’acide  salicylique  C7H6O3 
(note  HA  par  la  suite)  et  0,080  mol  d’ ascorbate  de 
sodium  CgHyOgNa  (note  A' Na  par  la  suite). 

Determiner  le  pH  de  la  solution. 

Donnees  : 

p Ka  (H A/A~)  =  4,40  et  pA"A  (HA’  /  A’")  =  4,10 

Lors  de  la  preparation  de  la  solution  l’acide  salicy¬ 
lique  (HA)  reagit  avec  l’ion  ascorbate  (A’~)  selon  la 
reaction  (1)  d’ equation  : 

HA+A’-  =  A-  +HA’ 


K°l  = 


soit : 


/Si¬ 


ll  est  facile  de  verifier  que  les  reactions  de  HA  ,  HA’, 
A ~  et  A’-  avec  1’eau  ont  des  constantes  d’equilibre 


respectivement  egales  a  10  4’4,  10 
10-8’9. 


-4,1 


10 


-8,6 


et 


La  reaction  (1)  est  la  reaction  preponderante  ;  a  l’equi- 
libre  : 


[A~]  =  [HA’]  =  fa  6q  ,  [A’-]  =  0,080  -  & 
et  [HA]  =  0,060  -  ^v,  eq 
A  l’equilibre  q  =  ;  d’oil : 

s2 


eq 


que,  a  l’equilibre  : 

*1 

[A-] .  [HA'] 

[AH .  [HA] 

d’oii : 

=  -^A  =  1  n  (p^ A  -  p^a) 

et : 

K  A 

=  0,50 

soit : 

($V.  eq^ 


(0,080  -gVeq)- (0,060  -^Veq) 

%V,  eq  =  0,028  mol .  L_1 
pH  =  4,40  +  log  (  0,028  /  0,032) 
=  4,10  + log  (0,052/ 0,028) 

pH  =  4,35 


=  0,50 


C£  Pour  s’entrainer  :  ex.  19  et  20  ) 
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(*)  On  peut  lire  dans  un  dictionnaire  : 

•  dosage  :  determination  de  la  concen¬ 
tration  ou  de  la  quantite  d’un  constituant 
contenu  dans  une  solution  ; 

•  titrage  :  operation  qui  consiste  a  verser 
un  volume  ou  une  masse  determinee  de 
reactif  titre  dans  un  volume  connu  de  la 
solution  a  doser  jusqu’a  l’achevement 
d’une  reaction  caracteristique. 

Par  la  suite,  nous  utiliserons  le  terme 
titrage  pour  tout  dosage  mettant  en  oeuvre 

une  reaction  chimique. 

V _ _ _ / 


Les  titrages  ou  dosages^  acido-basiques  seront  plus  particulierement  etudies  en 
travaux  pratiques.  Dans  ce  paragraphe,  nous  nous  proposons  de  rappeler  quelques 
definitions  vues  au  lycee  et  d’etablir  dans  quelques  cas  simples,  les  expressions 
pH  =/(V)  ou  a-  g(L)  oil  V  est  le  volume  de  solution  titrante  ajoute. 

5.1  •  Titrage  (Tun  acide  ou  d'une  base  : 
definitions  et  methodes 


Doser  une  solution  d’acide  (ou  de  base)  consiste  a  determiner  la  concen¬ 
tration  apportee  d’acide  (ou  de  base)  dans  cette  solution. 

L’une  des  methodes  consiste  a  realiser  le  titrage  d’un  volume  precis  de 
la  solution  de  concentration  inconnue  d’acide  (ou  de  base)  par  une 
solution  de  base  (ou  d’acide),  de  concentration  connue,  afin  de  determiner 
l’equivalence. 
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Doc.  27  Diverses  methodes  utili- 
sees  en  travaux  pratiques  pour  deter¬ 
miner  l’equivalence  d’un  titrage 
acido-basique. 


(*)  Pour  les  titrages  acido-basiques  il  n’y 
a  pas  a  priori  de  regie  :  la  solution  a  titrer 
peut  indifferemment  etre  placee  dans  le 

becher  ou  dans  la  burette. 

V _ _ _ / 


teinte 

zone  de  virage 

teinte  de 

deH In 

teinte  sensible 

| 

Irr 

pH 

1  1 

1 

pKAi 

pKAi  + 1 

Doc.  28  Un  indicateur  colore  est 
constitue  par  un  couple  acide-base 
dont  les  especes  conjuguees  ont  des 
teintes  differentes. 


La  reaction  acido-basique  mise  en  jeu  doit  etre  : 

-unique  afin  qu’une  seule  relation  relie  les  quantites  de  reactifs  mis  en  jeu  ; 
-quasi  totale  c’est-a-dire  quantitative  ; 

-  rapide  afin  que  [’equivalence  puisse  etre  reperee  avec  precision  dans  un  delai 
assez  bref. 

D’autre  part,  1’equivalence,  c’est-a-dire  1‘instant  oil  les  reactifs  ont  ete  melanges 
dans  les  proportions  stcechiometriques  de  la  reaction  de  titrage,  doit  pouvoir 
etre  determinee  facilement.  D’un  point  de  vue  pratique,  la  determination  de  [’equi¬ 
valence  s’effectue  en  utilisant  par  exemple  l’une  des  methodes  deja  exposees  en 
Terminale  : 

-  le  virage  ou  changement  de  teinte  d’un  indicateur  colore  acido-basique 
(doc.  27) ; 

-  la  brusque  variation  du  pH  de  la  solution  au  voisinage  de  l’equivalence  E 
conduisant  a  un  extremum  pour  le  graphe  dpH  /  dV  en  ce  point  particulier  de  la 
courbe  pH  =f(V)  (doc.  27) ; 

-  le  net  changement  de  la  conductivite  crde  la  solution  a  l’equivalence  E  condui¬ 
sant  generalement  a  la  presence  d’un  point  anguleux  sur  la  courbe  a  -  f(V) 
(doc.  27). 

5.2  •  Aspect  pratique  des  titrages 

Un  volume  precis  de  solution  three  (par  exemple  celle  d’acide)  est  mesure  a  la 
pipette  jaugee  et  introduit  dans  un  becher.  La  solution  titrante  (done  ici  celle  de 
base)  est  alors  placee  dans  la  burette  graduee 

Le  reste  du  materiel  utilise  depend  de  la  nature  du  suivi  choisi  pour  le  titrage. 

•  Pour  un  suivi  colorimetrique,  on  ajoute  a  la  solution  three  un  indicateur  colore 
dont  la  zone  de  virage  (doc.  28  et  29)  contient  le  pH  du  point  equivalent  E. 

•  Pour  un  suivi  pH-metrique,  on  utilise  une  sonde  de  pH  reliee  a  un  pH-metre 
(cf.  annexe  4).  Cette  sonde  constitue  une  pile  dont  l’electrode  de  verre  est  [’elec¬ 
trode  de  mesure  et  la  demi-pile  AgCl/Ag  P  electrode  de  reference  ;  le  pH-metre  est 
un  millivoltmetre  gradue  en  unite  de  pH.  Un  etalonnage  prealable  a  l’aide  d’une 
solution  tampon,  de  pH  connu,  est  necessaire  avant  toute  mesure. 

•  Pour  un  suivi  conductimetrique,  on  utilise  une  cellule  conductimetrique  reliee 
a  un  conductimetre  ;  l’etalonnage  prealable  avec  une  solution  etalon  de  conducti¬ 
vite  connue  n’est  pas  indispensable  ici  car  l’equivalence  correspond  a  un  change¬ 
ment  de  pente. 

Interessons  nous  a  l’aspect  theorique  de  quelques-uns  des  titrages  qui  peuvent  etre 
realises  en  seances  de  travaux  pratiques. 

5.3  •  Titrage  acide  fort  -  base  forte 

Soit  un  volume  Va  d’une  solution  d’acide  fort  (H30+  +  Cl-  ,  par  exemple),  de 
concentration  inconnue  Ca ,  auquel  on  ajoute  progressivement  un  volume  Vj,  d’une 
solution  de  base  forte  (Na+  +  HCT  ,  par  exemple),  de  concentration  connue  Cj, . 
L’ equation  de  la  reaction  de  titrage  s’ecrit : 

H30+  +  HCT  =  2  H20 

De  constante  K°  =  1,0. 1014  a  25  °C,  cette  reaction  est  quantitative. 

A  l’equivalence  : 

«0(H3O+)  =  n(HO~ 

)ajoute  a  l’equivalence 
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indicateur 

teinte 

acide 

zone  de 
virage 

teinte 

basique 

vert  de 
malachite 

jaune 

0,1 -2,0 

vert 

jaune 

d’ alizarine  R 

rouge 

1,9 -3,3 

jaune 

helianthine 

rouge 

3,1 -4,4 

jaune 

bleu  de 
bromophenol 

jaune 

3,0 -4,6 

bleu 

rouge 

d’ alizarine  S 

jaune 

3,7 -5,2 

violet 

vert  de 
bromocresol 

jaune 

3,8 -5,4 

bleu 

rouge  de 
methyle 

rouge 

4,2 -6,2 

jaune 

bleu  de 
bromothymol 

jaune 

6,0 -7,6 

bleu 

rouge 
de  cresol 

jaune 

7,2 -8,8 

rouge 

phenol- 

phtaleine 

incolore 

8,2-10,0 

rose 

rouge 

d’ alizarine  S 

violet 

10,0-12,0 

jaune 

jaune 

d’ alizarine  R 

jaune 

10,1-12,1 

violet 

vert 

de  malachite 

vert 

11,5-13,2 

incolore 

carmin 
d’ indigo 

bleu 

11,6-14,0 

jaune 

Doc.  29  Zone  de  virage  et  teintes 
de  quelques  indicateurs  colores 
acido-basiques. 


soit : 


Ca.Va- 


Cb.VbE 


(16.30) 


Etablissons  les  expressions  pH  =f(x)  et  u=  g(x)  relatives  a  ce  titrage  avec  : 

-b-  vb 


vb  _  cb.v5  Ch.M, 


bE  Cb  .  VbE 


ca-va 


(16.31) 


5.3.1.  Suivi  pH-metrique  du  titrage 

■  Vb  =  0,  soit  x  =  0 

[H30+]=Ca  et  pH  =  -  log  Ca 

■  Avant  l’equivalence,  Vb  <  ,  soit  0  <  x  <  1 

Utilisons  les  quantites  de  matiere  pour  determiner  la  composition  de  la  solution  a 
l’aide  d’un  tableau  d’avancement : 


quantites  apportees 
quantites  a  l’equilibre 


d’ou  : 


soit,  enfin  : 


[H30+]  = 


H30+ 

Ca.Va 

Ca.Va-Cb.Vb 

Ca-V,-Cb.Vb 
Va  +  Vb 


ca.va 

Va+Vb 


HO 

Cb.vb 

£ 

1  - 


2  H20 


cb. 

■Vb\ 

ca. 

yj 

et:  pH  =  -  log  (ya‘ yl-tog*1-*)  (l6-32) 

lva  +  vb  I 

■  A  l’equivalence,  Vb  =  VbE»  soit  x  =  1 

H30+  et  OH-  ont  ete  melanges  en  quantite  stcechiometrique,  d’oit : 

[H30+]e  =  [H0]e 


et : 


pHE  =  7,0  a  25  °C 


■  Apres  l’equivalence,  Vb  >  VbE,  soit  x  >  1 
Les  ions  [HO-]  sont  en  exces  : 

w(HO  )restant  =  «(HO-)  verse  «£(HO-) 


ou  nE(HO  )  represente  la  quantite  d’ions  hydroxyde  verses  jusqu’a  l’equivalence, 


d’ou : 

[HO-]  = 

Comme  : 
il  vient,  a  25  °C  : 


Cu.Vu-Cu.Vu 


bE 


Va  +  Vb 

P^e 

pH  =  14  +  log 


Cb •  HiE  ,  n  _  ca.va 

Va  +  Vb  y  -  va+  Vb 

pH  +  pOH 

+  log  (x  -  1) 


C;l  •  K,  ; 

va  +  vbJ 


(x-  1) 


(16.33) 


Les  courbes  pH  =/(x)  dependent  des  concentrations  (doc.  30). 

Ces  courbes  permettent  de  choisir,  a  partir  du  document  29,  le  ou  les  indicateurs 
colores  appropries  pour  le  titrage  d’un  acide  fort  ou  d’une  base  forte  par  un  suivi 
colorimetrique.  Ces  courbes  montrent  egalement  que  la  precision  du  titrage  est 
d’autant  plus  grande  que  les  solutions  sont  plus  concentrees. 

On  peut  de  meme  etudier  1’evolution  du  pH  d’une  solution  de  base  forte  lors  de 
l’addition  d’une  solution  d’acide  fort  (doc.  31). 
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Doc.  30  pH  =f(x)  en  fonction  des  concentrations  des  solu¬ 
tions  d’acide  et  de  base  lors  de  1’ addition  d’une  solution  de  base 
forte  a  une  solution  d’acide  fort  de  meme  concentration. 


Doc.  31  pH  =f(x)  en  fonction  des  concentrations  des  solu¬ 
tions  d’acide  et  de  base  lors  de  l’addition  d’une  solution  d’acide 
fort  a  une  solution  de  base  forte  de  meme  concentration. 


(*)  Cf.  annexe  2. 


5.3.2.  Suivi  conductimetrie  du  titrage 

L’ application  de  la  relation  cr=  ZA?.  donnant  la  conductivite  a  d’une  solu- 

i  o 

tion  contenant  des  ions  5,,  de  conductivite  molaire  ionique  lirnite  A/ et  de  concen¬ 
tration  C; ,  a  la  solution  contenue  dans  le  becher,  permet  d’etablir  la  relation 
o=f(Vh). 


ion 

A°(ms .  m2 .  mol *  1) 

H30+ 

35,0 

Na+ 

5,01 

K+ 

7,35 

NH4 

7,34 

HO- 

19,9 

CL 

7,63 

CH3CO2 

4,09 

Doc.  32  Conductivite  molaire  ionique 
lirnite  de  quelques  ions  a  25  °C. 

H30+  et  HO "  ont  les  plus  grandes 
conductivites. 


■  yb  =  0,  soit  x  =  0 

La  solution  ne  contient  que  les  ions  H30+  et  CL,  d’ou  : 


soit : 


a0  =  A£3o+.[H3O+]+Ac;r.[Cl-] 
=  Uh3o+  +  ^cr )  •  Ca 


(16.34) 


■  Avant  l’equivalence,  Vb  <  VbE ,  soit  0  <  x  <  1 
La  solution  contient  des  ions  H30+,  CL  et  Na+,  tels  que  (cf.  §  5.3.1) : 
Ca.Va-Ca.Vb 


[H30+]  = 


Va  +  Vb 


ca.ya 


[Na+]  = 


Ch-M, 

K.  +  H, 


0i 


=  Ah3o+  .  [H30+]  +  Aq-.  [CL]  +  Afja+.  [Na+] 


soit : 


01 


Ca  •  Va  ,  1 0  ±]0  ,  Cb  •  n  0 


Uh30+  -4(a+) 


^H30+  >  ^Na 
augmente  avant  1’ equivalence. 


(16.35) 


Comme  Ajj3o+  >  Aj\Ja+  (doc.  32)  la  conductivite  de  la  solution  diminue  lorsque  Vb 


■  Apres  l’equivalence,  yb  >  ybE,  soit  x  >  1 

La  solution  contient  des  ions  CL,  Na+  et  HO  tels  que  (cf.  §  5.3.1) : 


[HO-]  = 


soit : 


ch.yK-ch.yh 


bE 


c,.y . 

[CL]  =  a  a 


ch .  y, 


bE 


va+vb  ’  L~‘J  ya  +  yb  va+yb  ’ 

02  =  A°h0-  .  [HO-]  +  Act—  [CL]  +  4a+.  [Na+] 


[Na+]  = 


Q>  •  Hi 

Va+H, 


_  cb.ybE  no  ,0  3 ,  cb-  vb  no  ,  2o  , 3  ,lL 

02  -  v  v  (Acr  -  A  HO-)  +  v  v  (A  HO-  +  /tNa+)  (16.36) 

’a  +  ' b 


Apres  l’equivalence  la  conductivite  de  la  solution  augmente  avec  Vb. 
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Doc.  33  Graphes  a pour  le 
titrage  d’une  solution  d’acide  fort 
par  une  solution  de  base  forte. 


■  A  l’equivalence,  Vb  =  VbE,  soit  x  =  1 

A  l’equivalence  [H30+]  =  [HO-]  =  1,0.  10  7  mol.L-1,  la  solution  ne  contient  que 
des  ions  Na+  et  Cl-  a  la  meme  concentration.  Done  : 


v*  +  vb 


A  L’equivalence  :  G\  =  O2  =  Oe  . 

Lorsque  Vb  est  tres  inferieur  a  Va ,  Va  +  Vb  =  Va  ;  on  dit  alors  que  la  dilution  est 
negligeable. 


Les  graphes  <T=/'(Vb)  sont  alors  des  segments  de  droite  dont  l’intersection  donne 
VhE(doc.  33 )«. 


En  pratique,  pour  obtenir  des  segments  de  droite,  on  maintient  sensiblement  constant 
le  volume  contenu  dans  le  becher  soit  en  utilisant  une  solution  titrante  concentree 
(Cb  »  Ca),  soit  en  rajoutant  a  la  solution  titree  un  volume  d’eau  distillee  Veau  tel 
que  : 

^solution  =  ^eau  +  ~  ^eau  +  ^a 


s  \ 

(*)  Pour  obtenir  des  segments  de  droite, 

on peut aussi tracer  <r. (Va  +  V^)  =f(Vb). 

\ _ _ _ / 


5.4  •  Titrage  acide  faible  -  base  forte 

Soit  un  volume  Va  d’une  solution  d’acide  faible  HA  (CH3COOH,  par  exemple), 
de  concentration  non  connue  Ca  et  de  constante  KA  ,  auquel  on  ajoute  progressi- 
vement  un  volume  d’une  solution  de  base  forte  (Na+  +  OH-,  par  exemple)  de 
concentration  connue  Cb . 

Dans  le  becher,  deux  reactions  se  produisent : 

•  la  reaction  de  dosage  d’ equation  : 

HA  +  HO-  =  A-  +  H20  ( 1 )  K\=  10'I^^a) 

•  la  reaction  de  1’ acide  HA  avec  l’eau  : 

HA  +  H20  =  A-  +  H30+  (2)  Kl  =  IO-p^a 

Lorsque  la  constante  K&  est  suffisamment  faible,  e’est-a-dire  p Kp^  suffisamment 
grand  et  la  solution  pas  trap  diluee,  la  reaction  (1)  est  la  reaction  preponderante. 
En  pratique,  e’est  le  cas  lorsque  le  coefficient  de  dissociation  de  l’acide  est  initia- 
lement  inferieur  a  10  %.  Nous  limiterons  notre  etude  theorique  a  ce  seul  cas. 

A  l’equivalence  :  /?o(  H/A )  =  «E(HO-) 

soit .  Ca .  Va  =  Cb .  V\yE 

Etablissons  les  expressions  pH  =f(x)  et  o=f(V b)  relatives  a  ce  titrage,  x  etant 
defini  comme  au  paragraphe  5.3. 


5.4.1.  Suivi  pH-metrique  du  titrage 

■  Vb  =  0,  soit  x  =  0<**) 

La  solution  est  celle  d’un  acide  faible.  Son  pH  se  determine  a  l’aide  des  relations 
etablies  au  paragraphe  4.3.1.  En  supposant  l’acide  faiblement  dissocie  et  l’auto- 
protolyse  de  l’eau  negligeable,  il  vient  (cf.  ( 1 6. 1 8)) : 

pH  =  ^.(pAA  +  pc) 

■  Avant  l’equivalence,  Vb  <  LbE ,  soit  0  <  x  <  1 

Les  equations  de  conservation  de  la  matiere  fournissent  les  relations  : 


quantites  apportees  : 
quantites  a  l’equilibre  : 


HA 

Ca.Va 


d’ou: 


[A"]  = 


ca.va 
cb.vh 
va  +  vh 


-Cu.Vh 


HO 

Cb.Lb 

e 


+  H20 


et 


[HA]  =  ^ 


Va-C, 


Cb.vb 

H, 
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(*)  Lorsque  la  reaction  de  titrage  n’est 
pas  la  seule  reaction  a  considered  cette 

relation  n’est  pas  verifiee. 

V _ _ _ / 


et : 


pH  =  pKA  +  log 


\A~] 

[H/4] 


:  P^A  + 


Cb-M. 


[A~]  _ 

[HAJ  ca.i/a-cb.vb 


soit,  a  l’aide  de  (16.31):  pH  =  pK\  +  log  |yyyj  (16.38) 

La  relation  (16.38)  n’est  evidemment  pas  applicable  pour  x  =  0  et  x  =  1  . 

Pour  x  =  0,5  ,  soit  a  la  demi-equivalence  :  pH  =  pK\t}. 


■  A  l’equivalence,  Vb  =  VbE ,  soit  x  =  1 

La  solution  est  equivalente  a  une  solution  de  base  faible  A~  a  la  concentration  : 

,  _  cb.pbE  ca.va 

c  v/  +  vbE  Va+PbE 

dont  le  pH  a  ete  determinee  au  paragraphe  4.3.2.  En  supposant  que  la  base  est  peu 
protonee  et  l’autoprotolyse  de  l’eau  negligeable,  il  vient  d’apres  (16.20) : 

pOH  =  y  .(pA's+pc') 

soit :  pHE  =  y  .  (pKc  +  p  Ka  -pc') 

■  Apres  l’equivalence,  Vb  >  VbE  *  soit  x  >  1 

Les  ions  HCL  sont  en  exces,  le  probleme  est  identique  a  celui  traite  au  paragraphe 
5.3.1.  (c/.  (16.33)),  et  conduit  a  25  °C,  a  l’expression  : 

pH  =  14  +  log  1^1  +  log  (x  -  1) 

Le  document  34  donne  Failure  des  courbes  pH  =/(x)  pour  l’acide  acetique  a  diverses 
concentrations. 


Doc.  34  pH  =/(x)  lors  de  Faddition 
d’une  solution  de  base  forte  a  une 
solution  d’acide  faible  de  meme 
concentration,  p Aa  (H A/A~)  =  4,75. 
Pour  0,3  <  x  <  0,8,  les  courbes  sont 
quasi  confondues  et  rectilignes. 


(**)  Pour  realiser  une  solution  tampon,  il 
suffit : 

-  de  melanger  un  acide  HA  et  sa  base 
conjuguee  A~ ; 

-  titrer  partiellement  un  acide  faible  HA 
par  une  base  forte  ; 

-  titrer  partiellement  une  base  faible  A~ 
par  un  acide  fort. 

v _ 1 _ 


Au  voisinage  de  x  =  0,5,  les  courbes  se  confondent  et  sont  quasi  rectilignes  ;  ce 
domaine  constitue  la  zone  d’ Henderson  et  la  partie  quasi  lineaire  est  appelee  droite 
d’  Henderson. 

Au  voisinage  de  x  =  0,5,  le  pH  des  solutions  varie  peu,  ces  solutions  constituent 
des  solutions  tampons(**\  Leur  pouvoir  tampon  peut  etre  exprime  en  fonction  de  x 
(doc.  35). 
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Dans  la  solution,  pour  0  <  x  <  1  : 

[A~]  = 


ch-v  b 

k+k 


X  .Cu  .Vup 

soit  [A  ]=  — - - -f — 1  d’apres  (1 6.3 1) 

+  •'b 

or  :  dCb  =  d  [A-]  d’apres  ( 1 6.26) 


soit : 


dCb  = 


cb-vbE 

k  +  V'b 


.dx 


A  l’aide  de  (16.38)  : 

1  dx 


dpH  = 


2,3  '  x.  (1  -x)  ' 


soit : 

dCh  6A.1A.P 

P=  ^  "  =2,3.  ,,  ,  ,,  .x.(l-x) 


dpH 


Doc.  35  Calcul  du  pouvoir  tampon. 


Doc.  36  Dosage  d’une  base  faible 
par  un  acide  fort ;  influence  de  la 
dilution. 


0  =  2,3. 


K.  + Vb 


.x.a-x) 


(16.39) 


L’expression  (16.39)  montre  que  le  pouvoir  tampon  est  maximum  pour  x  =  0,5, 
c’est-a-dire  lorsque  l’acide  et  la  base  conjugues  ont  la  meme  concentration. 

En  utilisant  les  analogies  presentees  au  paragraphe  4.3.2.  et  rappelees  en  marge, 
il  est  possible  de  traiter  les  titrages  base  faible  -  acide  fort  de  la  meme  facoti  que 
les  titrages  acide  faible  -  base  forte  (doc.  36). 


pH 


5.4.2.  Suivi  conductimetrique  du  titrage 

■  Vb  =  0 ,  soit  x  =  0 

La  solution  ne  contient  que  les  ions  A~  et  H30+  formes  par  la  reaction  de  HA  avec 
l’eau  selon  la  reaction  d’equation  : 

HA  +  H20  =  A-  +  H30+ 

La  constante  de  cet  equilibre  de  la  reaction  etant  faible,  son  avancement  est 
faible,  il  y  a  done  peu  d’ions  en  solution  ;  la  conductivity  dg  est  alors  faible. 


Doc.37  <7  —  /”(Vb)  pour  le  titrage 
d’un  acide  faible  par  une  base  forte. 
Au  debut  du  titrage  la  conductivity 
diminue  quelque  peu  ;  cela  est  du  a 
la  disparition  des  quelques  ions 
H30+  initialement  presents  dans  la 
solution  d’acide  faible. 


■  Avant  l’equivalence,  Vb  <  kt;  >  soit  0  <  x  <  1 

La  solution  contient  essentiellement  les  ions  A“  et  Na+  en  egale  concentration  : 

[A~]  =  [Na+]  = 

va+  'll 

et : 

<i4-4o> 

y a  'r  rb 

La  conductivity  de  la  solution  Oj  croit  avec  Vb  . 


■  Apres  l’equivalence,  Vb  >  V|,e  ,  soit  x  >  1 
La  solution  contient  des  ions  A~,  Na+  et  HO-  : 


_  kvkh  . 
Va+V  ’ 


[Na+]  = 


cb.vb 

k+Vb 


=  <m-kE) 

Vi+Vb 


d’oit : 


02  = 


Cb-VbE 

v>  +  vb 


k,\-  -  ^HO-)  + 


cb.vb 
va  +  vh 


(^HO-  +  ka+) 


(16.41) 


La  conductivity  de  la  solution  Oj  croit  avec  Vb ;  comme  Ajjo-  >  kr  (c/  doc.  32), 
la  pente  de  Ob  est  superieure  a  celle  de  (7i  (doc.  37). 


5i 
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h2a 

HA" 

A1  Pt 

'ai  +2  pH 

HA- 

A2’ 

1 

P^A2  [P^A2 

H2A 

PKai  HA" 

)AAi  +2 

A2" 

P*A2-2 

APAa=4 

PAA2  PH 

■  A  l’equivalence,  V),  =  VbE ,  soit  x  =  l 

La  solution  contient  essentiellement  A~  et  Na+  tels  que  : 

Cb-^bE 


[A-]E=[Na+]E  = 


va  +  vb 


et : 


°E  =  =  °2E  = 


Cu.V\ 


bF. 


•  (^A-  +  ^a+) 


Si  le  volume  total  de  la  solution  est  sensiblement  constant  (cf.  §  5.3.2.),  les  graphes 
<j\  =/(Vb)  et  °2  =f(V b)  sont  des  segments  de  droite  ;  leur  intersection  donne  le 
point  equivalent  E . 


cc  Pour  s’entrainer  :  ex.  21  et  31 


Doc.  38  Domaines  de  predomi¬ 
nance  des  especes  presentes  en  solu¬ 
tion  et  condition  de  titrage  separe. 


5.5  •  Titrage  d'un  polyacide 

5.5.1.  Etude  theorique 

Soit  une  solution  d’un  diacide  H2A  de  concentration  Ca  ,  a  laquelle  on  ajoute  pro- 
gressivement  une  solution  de  soude  de  concentration  Cb  .  Soit  KA\  et  A"a2  ,  les 
constantes  d’acidite  de  H2A.  Lors  de  l’ajout  de  soude,  il  se  produit  les  reactions 
d’equation  : 

(1)  H2A  +  HO-  =  HA-  +  H20  K°{  =  lO(P^e-P^Ai) 

(2)  HA”  +  HO-  =  A2"  +  H20  K°2  =  l(fiK<rPKA2) 

II  est  possible  de  definir  les  deux  equivalences  : 

•  a  la  premiere,  n(HO-)verse  =  «o(H2A) ; 

•  a  la  seconde,  /7(HO-)versg  =  2«g(H2A) . 

Suivant  les  valeurs  respectives  de  K Ai  et  de  KA t2  ,  on  distingue  un  ou  deux  sauts 
de  pH  sur  les  graphes  pH  =f(V b),  ou  Vb  est  le  volume  de  soude  verse,  ou  pH  -f(x). 
La  presence  de  deux  sauts  de  pH  montre  que  les  reactions  ( 1)  et  (2)  se  font  de  fagon 
quasi  separee  car  successives  ;  c’est  le  cas  lorsque  K A\  »  KA t2  (doc.  39). 

Si  Ton  souhaite  que  plus  de  99  %  de  H2A  et  moins  de  1  %  de  HA-  aient  reagi  a  la 
premiere  equivalence,  il  faut  que  la  solution,  a  [’equivalence  E,  soit  telle  que 
(doc.  38) : 

pH/,  pAA1  +  2  et  pH/,  =s  p/CA2  -  2 
Ce  ne  peut  etre  le  cas  que  si  ApAA  =  pKAo  -  pK,\  I  est  superieur  ou  egal  a  4. 


Doc.  39  Influence  de  la  difference  ►  pH 
des  deux  pA"A  du  diacide 
sur  Failure  des  courbes  pH  = 

(les  courbes  ont  ete  tracees 
p Km  =  4,0  et  Ca  =  1 ,0 . 10-2  mol . 


0  1,0  2,0 


Si  les  reactions  de  titrage  sont  les  seules  reactions  preponderates  de  ce  melange 
et  si  les  deux  reactions  se  produisent  successivement  (c’est-a-dire  si  ApA"A  >  4),  il 
est  possible  d  ’exprimer  simplement  pH  =f(x)  avec  x  =  V/VE. 


Il  suffit  pour  cela  d’utiliser  des  tableaux  d’avancement  en  supposant  chaque  reac¬ 
tion  quantitative. 
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5.5.2.  Exemples  de  titrages  de  polyacides 


Doc.  40  Acide  4-hydroxyben- 
zo'i'que. 


Doc.  4 1  Simulation  du  titrage  d’une 
solution  d’acide  4-hydroxybenzoique 
par  une  solution  d’ hydroxy  de  de 
sodium. 

PH(EI)=i(p^AI+P^A2) 
pH(E2)  =  j  (pKe  +  pKA2  +  pc’) 


■  Titrage  d’un  diacide  :  l’acide  4-hydroxybenzoique 

Le  document  41  donne  Failure  du  graphe  obtenu  pour  la  simulation  du  titrage  d’une 
solution  d’acide  4-hydroxybenzoique  (doc.  40)  de  concentration  apportee 
c  =  5.0. 10  2  mol .  L  1  par  une  solution  d’hydroxyde  de  potassium  a  0,10  mol .  L_1. 

Comme  pK =  4,5  et  pKA2  =  9,3  ,  ApA^  =  4,8  :  les  deux  acidites  sont  titrees 
successivement. 


pH  %  especes 


■  Titrage  de  deux  triacides  :  l’acide  phosphorique  et  l’acide  citrique 

L’acide  phosphorique  H3PO4  est  present  dans  de  nombreuses  boissons  au  cola  et 
dans  certains  detartrants  alors  que  l’acide  citrique  C5H3O7  est  le  principal  acide 
des  jus  de  citron  et  limonades  (doc.  42). 

Le  titrage  de  ces  triacides  dans  les  differents  liquides  qui  les  contiennent  est  facile 
a  realiser  au  laboratoire. 

Alors  que  ce  sont  tous  deux  des  triacides,  les  courbes  obtenues  sont  tres  differentes. 
Les  simulations  de  ces  titrages  a  l’aide  d’un  ordinateur  permettent  d’interpreter  ces 
resultats  (doc.  43  et  44). 


a) 

7Ox 

HO-P-OH 

I 

OH 


b) 

OH 

hooc  -ch2-c-ch2-cooh 

COOH 

Doc.  42  Fonnules  developpees  de  : 

a)  F  acide  phosphorique  ; 

b)  l’acide  citrique. 


•  Pour  F acide  phosphorique  (doc.  43)  la  troisieme  acidite  est  faible  :  la  reaction 
correspondant  a  son  titrage  a  une  constante  de  reaction  peu  elevee  et  ne  s’accom- 
pagne  pas  d’un  saut  de  pH ;  c’est  la  raison  pour  laquelle  on  observe  seulement  deux 
sauts  de  pH.  La  premiere  acidite  etant  relativement  forte,  la  dissociation  initiale  de 
H3PO4  n'est  pas  negligeable.  Aussi  n’a-t-on  pas  pH  =  pA^i  a  la  premiere  demi- 
equivalence. 

•  Pour  V acide  citrique  (doc.  44)  les  p KAj  sont  voisins,  le  saut  de  pH  correspond  au 
titrage  des  trois  acidites. 

Aussi  a-t-on  l’equation  globale  : 

H3A  +  3  HO-  =  A3-  +  3  H20 

et  a  l’equivalence  : 


n  (OH  )vers6  =  3.«0(H3A) 
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Doc.  43  Simulation  du  titrage  d’une  ► 
solution  d’acide  phosphorique 
('pA'At  =2,1  ;  P^a2  =  7,2 
et  pA'A3  =  12,  1) 

de concentration  c  =  0,050 mol ,L 


pH  %  especes 


Doc.  44  Simulation  du  titrage  ► 
d’une  solution  d’acide  citrique  de 
concentration  c  =  0,050  mol.L-1 
(P^ai  =  3,1  ;  pKA2  =  4,8  et 
pKA2  =  6,4).  Les  trois  acidites  sont 
voisines  ;  aussi  H3A,  H2 A~  et 
HA2-  ne  sont-ils  pas  doses  separe- 
ment. 


pH  %  especes 


5.5.3.  Exemple  de  titrage  d'une  polybase 

II  est  egalement  possible  d’etudier  le  titrage  des  polybases  ;  ainsi  le  document  45 

9_ 

donne  le  trace  simule  du  titrage  d’une  solution  d’ions  carbonate  CO^  . 

Comme  pA^i  =  6,4  et  pA’42  =  10,3,  les  deux  bases  C03  et  HCO3  sont  titrees 
quasi  successivement. 


Doc.  45  Simulation  du  titrage  d’une  ► 
solution  de  carbonate  de  sodium  de 
concentration  c  =  0,050  mol.L-1 
fp*Al  =  6,4  ;  p^2  =  10,3). 
p/CA2  -  pKM  =  3,9 ;  CO,2“et  HC03 
sont  doses  separement. 
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Activite,  quotient  de  reaction,  constante  d’equilibre, 
equilibre  chimique,  evolution  d’un  systeme 

•  L’ activite  a(X)  d’une  espece  chimique  X  est  une  grandeur  sans  dimension  dont  l’expression  depend  de  la 
nature  et  de  l’etat  de  l’espece  consideree  : 

•  pour  le  solvant,  l’eau  ici,  en  solution  tres  diluee  :  a(Y\iO)  =  1,00 

•  pour  un  solute  X  en  solution  diluee  :  a(X)  =  [X]  /  c° 

ou  c°  =1,00  mol .  L^1  et  [X]  et  la  concentration  du  solute  en  mol .  L^1  ; 

•  pour  un  gaz  X  suppose  parfait :  a(X)  =  P(X )  /  P° 
ou  P°  est  la  pression  standard  de  reference  : 

P°  =  1,00  bar  =  1,00. 105  Pa  et  P  la  pression  du  gaz  X  exprime  dans  la  meme  unite  que  P°  ; 

•  pour  un  solide  X  ou  un  liquide  X  seuls  dans  leur  phase  :  a(X)  =  1 ,00 

•  Soit  un  systeme  constitue  entre  autres  des  especes  A,  B,  C  ct  D  et  au  sein  duquel  se  deroule  la  reaction 

d  ’  equation  :  a  A  +bB  =  cC  +dD 

Cette  reaction,  avec  cette  equation,  est  caracterisee  par  son  quotient  de  reaction  Q  defini  par  : 

( a(C))c.(q{D))d 

(a(A))a.(amb 

ou  a(A),  a(B),  a(C)  et  a(D)  sont  respectivement  les  activites  des  especes  A,  B,  C  et  D. 

•  Tout  systeme  evolue  de  facon  telle  que  le  quotient  de  reaction  Q  tend  vers  une  valeur  K°  qui  ne  depend  que 
de  la  temperature  pour  une  reaction  donnee,  d’equation  donnee.  A  l’equilibre  chimique  =  K°. 

K{)  est  appelee  constante  thermodynamique  ou  constante  d’equilibre.  Comme  le  quotient  de  reaction  Q,  K° 
est  une  grandeur  sans  dimension. 

Si,  dans  l’etat  considere  initialement : 

•  Q<K°  ,  le  systeme  evolue  dans  le  sens  direct  ou  sens  1  (a) ; 

•  Q  >  K°  ,  le  systeme  evolue  dans  le  sens  inverse  ou  sens  2  (b) ; 

•  Q=K°  ,  le  systeme  initial  correspond  a  un  etat  d’equilibre  et  il  n’y  a  pas  d’evolution  (c). 

(a)  Q — -K°  (b)  K° - — Q  (c)  Q  =  K° 

— \ - 1 - ►  Q  —i - 1 - ►  Q  - i - ►  Q 

evolution  dans  le  sens  1  evolution  dans  le  sens  2  pas  d’evolution  du  systeme 


Equilibres  acido-basiques 

*  En  solution  aqueuse  diluee  :  pH  =  -  log  [H30+]  et  [H30+] .  [HCP 

soit :  pH  +  pOH  =  pKe  avec  pX  -  -  log  X 

les  concentrations  etant  exprimees  en  mol .  L  1 . 


■K„ 


Equilibres  acido-basiques 


*  Pour  tout  couple  acide-base  (HA  /  A  )  l’equation  de  la  reaction  avec  l’eau  s’ecrit : 

HA  +  H20  =  A~  +  H30+ 

[h3o+].[a1 


de  constante  KA  telle  que  : 


soit : 


Ka- 


[HA] 


pH  =  pKA  +  log 


Ml 

I  HA  | 


d’ou  le  diagramme  de  predominance  des  especes  : 

[HA]  >  [A  ]  [HA]  =  [A-] 


[HA]  <  [A-] 


HA  est  l’espece  predominante  pK\  A  est  l’espece  predominante 


pH 


*  Toute  reaction  entre  un  acide  1  et  une  base  2  correspond  a  un  transfert  de  protons  de  l’acide  1  vers  la  base  2, 
selon  la  reaction  d’equation  :  acide  1  +  base  2  =  acide  2  +  base  1 


et  de  constante  telle  que  : 


=  [acide 2].  [base  1]  =  K A1  =  ]()(pKA2^KAl) 
[acide  1] .  [base  2]  K  A2 


Calculs  du  pH  d’une  solution  ;  consequences 

•  Approximations  et  methodes 

•  Dans  un  bilan  de  matiere,  la  concentration  de  X  peut  etre  negligee  devant  celle  de  Y  si  [A]  <  [P]/10 

•  Si  le  pH  d’une  solution  est  connu  a  0,05  unite  pres,  la  precision  sur  la  concentration  en  ions  hydronium  : 
A[H30+]  /  [H30+]  n’est  que  de  11  %  . 

•  Pour  determiner  le  pH  d’une  solution,  il  est  commode  de  suivre  la  demarche  suivante  : 

-  ecrire  les  equations  des  reactions  susceptibles  de  se  produire  entre  les  especes  presentes  dans  l’eau  ou  entre 
ces  especes  et  l’eau  ; 

-  rechercher  parmi  ces  reactions  la  reaction  preponderate,  c’est-a-dire  celle  qui  a  la  constante  thermodyna- 
mique  K°  la  plus  elevee  ; 

-  calculer  l’avancement  volumique  de  cette  reaction  preponderate  ; 

-  en  deduire  le  pH  de  la  solution  ; 

-  verifier  le  resultat  obtenu  a  l’aide  du  diagramme  de  predominance. 

•  Resultats 

•  pH,  a  25  °C,  de  quelques  solutions  aqueuses  pour  des  solutions  de  concentrations  c  telles  que  : 

1,0. 10-6 mol.L-1  ^  5,0. 1(T2 mol. L-1 


acide 

base 

fort 

pH  =  -  log  c  =  pc 

pOH  =  -  log  c  =  pc 

pH  =  14  +  log  c  =  14  -  pc 

faible 

pH  =  (pKA  +  pc) 

si  pA'a  -  pc  3=  2  avec 
pH  6,5 

pOH  =  |(p£B+pc) 

pH  =  |(pATe +  p/fA-pc) 
si  pA"g  -  pc  S'  2  avec  pH  3=  7,5 

a 
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Equilibres  acido-basiques 


•  pH  d’une  solution  d’un  ampholyte  HA  pour  lequel  la  reaction  d’autoprotolyse  ou  dismutation 

2  HA-  =  H2A  +A2- 


est  la  reaction  preponderate  : 

PH  =  I(ptfAl  +  P^A2) 
2 


•  pH  d’une  solution  d’un  acide  faible  HA,  de  concentration  apportee  et  de  sa  base  conjuguee  A  ,  de  concen¬ 
tration  apportee  rA-  :  pH  =  p/fA  +  logJ-r^J 

•  Solutions  tampon 

•  Une  solution  presente  un  effet  tampon  si  son  pH  varie  tres  peu  : 

-  par  addition  de  petites  quantites  d’ions  hydronium  ou  d’ions  hydroxyde  apportes  par  des  acides  ou  des  bases 
forts  ; 

-  par  dilution  moderee. 

Une  solution  tampon  est  caracterisee  par  son  pouvoir  tampon,  generalement  note  /3 : 


dcB 

dcA 

dpH 

dPH 

P  s’exprime  en  mol.L  1 

•  Une  solution  tampon  constitute  d’un  acide  et  de  sa  base  conjuguee  a  un  pouvoir  tampon  maximum  lorsque 
pH  =  pKA. 


Titrages  acido-basiques 


•  Doser  une  solution  d’acide  (ou  de  base)  consiste  a  determiner 
la  concentration  apportee  d’acide  (ou  de  base)  dans  cette  solu¬ 
tion. 


L’une  des  methodes  consiste  a  realiser  le  titrage  d’un  volume  pre¬ 
cis  de  la  solution  de  concentration  inconnue  d’acide  (ou  de  base) 
par  une  solution  de  base  (ou  d’acide),  de  concentration  connue 
afin  d’en  determiner  l equivalence  c’est-a-dire  l’instant  ou  les 
reactifs  ont  ete  melanges  dans  les  proportions  stoechiometriques 
de  la  reaction  de  titrage. 

La  reaction  acido-basique  mise  en  jeu  lors  du  titrage  doit 
etre  unique,  quasi  totale  et  rapide. 


•  Pour  reperer  l’equivalence  d’un  dosage,  on  peut  utiliser  le  virage 
ou  changement  de  teinte  d’un  indicateur  colore  acido-basique,  la 
brusque  variation  du  pH  de  la  solution  au  voisinage  de  l’equiva- 
lence  E  ou  le  net  changement  de  la  conductivite  O  de  la  solu¬ 
tion  en  ce  point. 


Diverses  methodes  utilisees  en  travaux  pra¬ 
tiques  pour  determiner  l’equivalence  d’un 
titrage  acido-basique. 


Exercices 


Applications  directes  du  cours 


4Q)  Activites  d'especes  chimiques 

1  •  Un  volume  V  =  500  mL  de  solution  aqueuse  est  prepare 
en  dissolvant  dans  le  volume  suffisant  d’eau  : 

-  150  mmol  d’acide  chlorhydrique  HC1 

-  13,5  g  de  chlorure  de  fer  (III)  hexahydrate  FeCl3,  6  H20 

-  20,0  g  de  sulfate  de  fer  (III)  Fe2(S04)3 

Determiner  la  quantite,  puis  la  concentration  et  enfin  l’acti- 
vite  de  chacune  des  especes  ioniques  presentes  dans  cette 
solution  ;  on  admettra  que  chaque  solute  est  totalement 
dissocie  en  ions. 

2  •  Un  systeme  gazeux  est  constitue  des  gaz  argon,  helium 
et  dihydrogene. 

Les  pressions  partielles  de  ces  gaz  valent :  P( Ar)  =  120  kPa, 
P(He)  =  0,83  bar  et  P{ H2)  =  400  mm  Hg  .  Determiner  l’ac- 
tivite  de  chacun  de  ces  gaz. 

Donnee  : 

1,00  bar  =  1,00. 105  Pa  =  750  mm  Hg. 

Expressions  de  quotient  de  reaction 

Soit  les  reactions  d’equation  : 

a.  2  MnC>4  (aq)  +  6  H+  (aq)  +  5  H2O2  (aq) 

=  2  Mn2+  (aq)  +  5  02(g)  +  8  H20  (€) 

b. Mn02(s)  +  2  Cl”  (aq)  +  4  H+  ( aq) 

=  Mn2+  (aq)  +  Cl2(g)  +  2  H20  (€) 

c.  CaC03  (s)  =  CaO  (s)  +  C02  (g) 

d.  4  HC1  (g)  +  02  (g)  =  2  H20  (g)  +  2  Cl2  (g) 

e.  C6H1206  (s)  +  6  02  (g)  =  6  C02  (g)  +  6  H20  (€) 

f.  Hg2+  (aq)  +  Hg  (€)  =  Hg2/  (aq) 

Exprimer  leurs  quotients  de  reaction  en  fonction  des  activi¬ 
tes  des  especes  mises  en  jeu,  en  supposant  les  gaz  parfaits, 
les  solutions  diluees  et  les  solides  et  les  liquides  seuls  dans 
leurs  phases. 

o  Calculs  de  quotient  de  reaction 

1  •  Soit  l’oxydation  du  metal  cuivre  par  une  solution  d’acide 
nitrique,  H30+  +  NO3,  selon  la  reaction  d’equation  : 

3  Cu(s)  +  8  H30+  (aq)  +  2  NO3  (aq) 

=  3  Cu2+  (aq)  +  2  NO  (g)  +  12  H20  (€) 
A  un  instant  donne  :  [H30+]  =  0,020  mol.L-1  ; 

[Cu2+]=  0,030  mol .  L-1  ;  [NO3]  =  0,080  mol .  L-1  ; 
P(NO)  =  15  kPa. 


a.  Exprimer  le  quotient  de  reaction  de  cette  reaction  en  sup¬ 
posant  le  gaz  parfait,  la  solution  diluee  et  le  solide  seul  dans 
sa  phase. 

b.  Determiner  l’activite  de  chacun  des  constituants  du  sys¬ 
teme. 

c.  En  deduire  la  valeur  du  quotient  de  reaction  a  cet  instant. 

2  •  L’ acidification  d’une  solution  d’eau  de  Javel  (melange 
equimolaire  de  chlorure  de  sodium,  Na+  +  Cl-,  et 
d’hypochlorite  de  sodium,  Na+  +  CIO-)  par  une  solution 
d’acide  chlorhydrique,  H30+  +  Cl-,  produit  un  degagement 
de  dichlore  selon  la  reaction  d’equation  : 

2  H30+  (aq)  +  Cl-  (aq)  +  CIO-  (aq)  =  Cl2  (g)  +  3  H20  (F) 
A  un  instant  donne  :  [H30+]=  0,040  mol .  L-1 ; 

[CIO-]  =  0,020  mol.L-1  ;  [CL]  =  0,120  mol.L-'  ; 

[Na+]  =  0,100  mol.L-1  ;  P(C12)  =  125  mm  Hg. 

a.  Exprimer  le  quotient  de  reaction  de  cette  reaction  en  sup¬ 
posant  le  gaz  parfait  et  la  solution  diluee. 

b.  Determiner  l’activite  de  chacun  des  constituants  du 
systeme. 

c.  En  deduire  la  valeur  du  quotient  de  reaction  a  cet  instant. 

Donnee  : 

1,00  bar  =  1,00. 105  Pa  =  750  mm  Hg. 

Evolution  d'un  systeme 

Un  melange  d’acide  acetique  CH3CO2H,  d’acide  benzoique 
C6H5CO2H,  d’ions  acetate  CH3CO1  et  d’ions  benzoate 
C6H5CO2  est  susceptible  d’evoluer  suivant  la  reaction 
d’equation  : 

CH3C02(aq)  +  C6H5C02H  (aq) 

=  CH3CO2H  (aq)  +  C6H5C02  (aq) 
et  de  constante,  a  25  °C,  K°  =  3,20. 

On  melange  quatre  solutions  de  meme  volume  Vq  =  25,0  mL 
d’acetate  de  sodium,  de  benzoate  de  sodium,  d’acide  ben- 
zoique  et  d’acide  acetique  chacune  a  C'q  =  1,2. 10  2  mol .  L-1. 

1  •  Rappeler  le  critere  devolution  d’un  systeme  chimique. 

2  •  Determiner  dans  quel  sens  evolue  le  systeme  ainsi  rea¬ 
lise.  SOS 

3  •  Determiner  l’avancement  volumique  de  la  reaction  a 
l’equilibre. 

4  •  Cette  reaction  peut-elle  etre  consideree  comme  totale  ? 

5  •  Reprendre  l’exercice  dans  l’hypothese  nouvelle  ou,  avant 
melange,  les  solutions  d’acetate  de  sodium  et  d’acide  ben¬ 
zoique  sont  a  Ci  =  2,5 . 1 0  2  mol .  L-1  et  celle  de  benzoate  de 
sodium  et  d’acide  acetique  a  C2  =  5,0 . 10  3  mol.L-1.  SOS 
SOS  :  Ne  pas  oublier  la  dilution  lors  du  melange  des  quatre 
solutions. 
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Exercices 


0  Reaction  totale  ? 

1  •  On  melange  un  volume  V\  =  20,0  mL  de  solution  de 
phenol  C6H5OH  a  C\  =  0,0200  mol.L-1  et  un  volume 
VS  =  20,0  mL  de  solution  d’hydroxyde  de  sodium,  Na+  +  HO-, 
a  C2  =  0,0800  mol.L-1. 

II  se  produit  une  reaction  d’equation : 

C6H5OH(aq)  +  HO- (aq)  =  C6H50  faq)  +  H20 
de  constante  K(>  =  1,00 . 1 04. 

a.  Determiner  l'avancement  volumique  a  l’equilibre 

b.  Calculer  le  taux  de  transformation  du  reactif  limitant ; 
conclure. 

2  •  On  melange  un  volume  V\  =  20,0  mL  de  solution  de 
nitrate  de  cadmium,  Cd2+  +  2  NO3,  de  concentration 
Ci  =  0,0200  mol.  L-1  et  un  volume  V2  =  20,0  mL  de  solu¬ 
tion  d’hydrazine  N2H4  de  concentration  C2  =  0,  0800 
mol .  L II  se  produit  une  reaction  d’equation  : 

Cd2+  (aq)  +  4  N2H4  (aq)  =  [Cd(N2H4)4]2+ (aq) 
de  constante  K°  =  @4=  1,00. 104. 

a.  Determiner  l’avancement  volumique  a  l’equilibre 

b.  Calculer  le  taux  de  transformation  du  reactif  limitant ; 
conclure. 

3  •  Commenter  l’enonce  suivant  :  «  Une  reaction  dont  la 
constante  thermodynamique  est  superieure  a  10 ^  peut  etre 
consider ee  comme  totale.  » 

Q  Couples  acide-base 

1  •  Justifier  le  caractere  acide  des  especes  suivantes  : 

HCOOH ,  NH4+,  C6H5OH, 

HCO3,  H202,  SO3,  Cu2+ 

Ecrire  la  formule  des  couples  correspondants  et  le  schema 
formel  de  transfert  de  protons. 

2  •  Justifier  le  caractere  basique  des  especes  suivantes : 

CH3NH2  ,  CH3COO  -, 

CH3O- ,  c2o4~  nh2oh 

Ecrire  la  formule  des  couples  correspondants  et  le  schema 
formel  de  transfert  de  protons. 

Diagramme  de  predominance 

L’ acide  malonique  ou  acide  propanedioique  de  formule 
H02C-CH2-C02H  est  un  diacide  caracterise  par  les 
constantes  d’acidite  successives  pA^l  =  2,85  et  pK^  =  5,80. 
II  sera  note  H2/\  par  la  suite. 


1  •  Ecrire  les  equations  des  reactions  de  H2A  et  HA-  avec 
l’eau;  en  deduire  l’expression  de  KA\  et  Kp&,  puis  le  dia¬ 
gramme  de  predominance  des  especes.  SOS 

2  •  Determiner  l’espece  majoritaire  dans  les  trois  solutions 
suivantes  Si  ,  S2  et  S3  caracterisees  par  : 

a.  pH(Si)  =  3,20  ; 

b.  [H30+]S2  =  2,5 . 10-3  mol.L-1  ; 

c.  [HO-]s3  =  5,2. 10-10  mol.L-1  . 

3  •  Determiner  la  composition,  en  pourcentage  des  concen¬ 
trations,  de  la  solution  S2.  SOS 

SOS  :  1  •  A'ai  est  la  constante  d’acidite  du  couple  H2A  /  HA- 
et  Kf^i  celle  du  couple  HA-  /  A2-  . 

3  •  Ecrire  que  la  somme  des  pourcentages  des  concentra¬ 
tions  de  H2A  ,  HA-  et  Psr~fait  100  %  et  utiliser  l’ expression 
de  A'ai  et  de  Ka2- 

Diagramme  de  distribution 
de  I'acide  citrique 

L’ acide  citrique  de  formule  C(,HX07  est  un  triacide  note  H3A. 
Le  document  ci-dessous  donne  son  diagramme  de  distribu¬ 
tion  en  fonction  du  pH.  Les  courbes  tracees  representent  le 
pourcentage  de  chacune  des  especes  contenant «  A  » lorsque 
le  pH  varie. 
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1  •  Identifier  l’espece  correspondant  a  chacune  des  courbes. 

2  •  En  deduire  les  constantes  pA"a,  et  KAl  relatives  aux  trois 
couples  mis  en  jeu. 

3  •  250,0  mL  de  solution  ont  ete  prepares  en  dissolvant 
1,05  g  d’acide  citrique  monohydrate  CgHgOy  ,  H20  . 

a.  Calculer  la  concentration  c  de  la  solution. 

b.  Determiner,  a  partir  de  c  et  du  diagramme  de  distribution, 
la  composition  du  melange  a  pH  =  4,5. 


Equilibres  acido-basiques 


Reactions  acido-basiques 

On  considere  les  couples  : 

HN02/NQ7  (p^a  =  3,30) ; 

C6H5NH3+/  C6H5NH2  (PKa  =  4,50) ; 

NHj /  NH3  (pKA  =  9,20) ; 

CH3COOH  /  CH3COO  (pKA  =  4,75). 

1  •  Tracer  un  diagramme  de  predominance  vertical  de  ces 
huit  especes. 

2  •  Ecrire  les  equations  des  reactions  : 

a.  de  l’acide  acetique  CH3COOH  avec  l’aniline  Q,H3NH2  ; 

b.  de  l’ion  nitrite  N02  avec  l’ion  ammonium  NH4  ; 

c.  de  Taniline  avec  1’ion  ammonium. 

3  •  Determiner  les  constantes  d’equilibre  associees  a  ces 
equations. 

PH  de  solutions  d'acide  nitrique 

L’acide  nitrique  HN03  est  un  acide  fort  en  solution  aqueuse. 

1  •  Rappeler  la  definition  usuelle  d’un  acide  fort  en  solution 
aqueuse. 

2  •  Determiner  le  pH  d’une  solution  d’ acide  nitrique  de 
concentration  c  =  4,0 . 10~3  mol .  L^1. 

3  •  On  dispose  d’une  solution  commerciale  d’acide  nitrique 
de  densite  par  rapport  a  l’eau  d  =  1 ,38  et  contenant  P  =  62% 
en  masse  d'acide  nitrique  HN03  .  On  introduit  10,0  mL  de 
cette  solution  dans  une  fiole  jaugee  de  volume  V  =  250  mL 
et  on  complete  avec  de  l’eau  distillee  jusqu’au  trait  de  jauge  ; 
soit  S  la  solution  preparee.  On  dilue  cent  fois  la  solution  S  , 
soit  S’  la  solution  diluee. 

a.  Calculer  la  concentration  de  la  solution  S. 

b.  En  deduire  la  concentration  et  le  pH  de  S\ 

c.  Peut-on  calculer  le  pH  de  S  a  1’aide  des  formules  usuelles  ? 
SOS 

Donnee  : 

Masse  volumique  de  1’eau  :  1,00  g.cm-3. 

SOS  :  Revoir  les  definitions  du  pH  d’une  solution  et  de 
I'activite  d’un  solute. 

Q>  pH  de  solutions  d'hydroxyde  de  sodium 

L’hydroxyde  de  potassium  KOH  est  une  base  forte  en  solu¬ 
tion  aqueuse. 

1  •  Rappeler  la  definition  usuelle  d’une  base  forte  en  solu¬ 
tion  aqueuse. 


1 

2  •  Determiner  le  pH  d’une  solution  d’hydroxyde  de  sodium ' 
ou  potasse  de  concentration  c  =  4,0 . 10~3  mol .  L"1  a  25  °C. 

3  •  On  prepare  une  solution  S  d’hydroxyde  de  potassium  en 
dissolvant  une  masse  m  =  2,50  g  de  ce  solide  dans  une  fiole 
jaugee  de  volume  V  =  100  mL  et  on  complete  avec  de  l’eau 
distillee  jusqu’au  trait  de  jauge  ;  on  dilue  200  fois  la  solution 
S,  soit  S’  la  solution  diluee. 

a.  Calculer  la  concentration  de  la  solution  S. 

b.  En  deduire  la  concentration  et  le  pH  de  S’  a  25  °C. 

c.  Pourquoi,  lorsque  Ton  calcule  le  pH  d’une  solution  de  base 
forte,  doit-on  preciser  la  temperature  alors  ce  n’est  pas  neces- 
saire  lorsqu’il  s’agit  d’un  acide  fort  ?  SOS 

SOS :  Revoir  la  definition  des  constantes  d'acidite  des  couples 
de  I’eau  ( cf.  §  3.2.). 


1  •  Calculer  le  pH  d’une  solution  d’acide  nitreux  HN02  de 
concentration  C,  dans  les  trois  cas  suivants  : 

Ci  =0,10  mol. L^1  ; 

C2=  1,0. 10“2  mol.L-'  ; 

C3  =1,0. 1 0“5  mol .  L-1  . 

2  •  Calculer,  pour  chaque  concentration,  le  coefficient  de  dis¬ 
sociation  a  de  l’acide  nitreux  ou  taux  d’avancement  de  la 
reaction  de  l’acide  nitreux  avec  l’eau.  Conclure. 

Donnee  :  p KA  (HNOo  /  NO^)  =  3,2  . 


1  •  Calculer  le  pH  d’une  solution  de  dimethylamine  (CH3)2NH 
de  concentration  C,  dans  les  trois  cas  suivants : 

Cl  =  0,10  mol. L-1  ; 

C2=  1,0. 10~2  mol.L"1  ; 

C3=  1,0. 10“5  mol.L-1  . 

2  •  Calculer,  pour  chaque  concentration,  le  coefficient  de  pro¬ 
tonation  /3 de  la  dimethylamine  ou  taux  d’avancement  de  la 
reaction  de  la  dimethylamine  avec  l’eau.  Conclure. 

Donnee  :  p KA  ((CH3)2NH+2/  (CH3)2NH)  =  11,0  . 


CD  Conductivity  et  pH 

Une  solution  aqueuse  d’ ammoniac  NH3  de  concen¬ 
tration  c  =  6,00 . 10  3  mol .  L  1  a  une  conductivity  : 

a  =  6,97. 10-4  S.nT1 


CD  pH  et  coefficient  de  dissociation 
d'un  acide  faible 


CD  pH  et  coefficient  de  protonation 
d'une  base  faible 
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Exercices 


1  •  Exprimer  la  conductivite  crde  la  solution  en  fonction  des 
concentrations  et  des  conductivites  molaires  ioniques  limites. 
SOS 

2  •  Determiner  : 

a.  le  coefficient  d’ionisation  a  (ou  taux  d’avancement  rde 
la  reaction  de  l’ammoniac  avec  l’eau)  de  l’ammoniac  ; 

b.  le  pH  de  la  solution  et  le  p A"a  du  couple. 

Donnees  :  Conductivites  molaires  ioniques  limites  a  25  °C 
en  mS .  m2 .  mol-1  : 

A°(H30+)  =  35,0  ;  A°(HO")  =  19,9  ;  A°(NH4+)  =  7,4. 

SOS  :  Prendre  garde  aux  unites. 

©  pH  de  solutions  d'ions  metalliques 

Determiner  le  pH  de  solutions  a  1,0. 1  O' 2  mol.L-1  de  : 

a.  Nitrate  de  cuivre  (II)  ;  p KA  (Cu2+  /  [Cu(OH)]+)  =  7,0  . 

b.  Chlorure  d’aluminium  ;  pK A  (Al3+  /  [Al(OH)]2+)  =  4,95  . 

c.  Nitrate  de  zinc  ;  p/CA  (Zn2+  /  [Zn(OH)]+)  =  9,6  . 

cl.  Chlorure  de  fer  (II)  ;  p KA  (Fe2+  /  [Fe(OH)]+)  =  8,45  . 

e.  Chlorure  de  fer  (III)  ;  p KA  (Fe3+  /  [Fe(OH)]2+)  =  2,15  . 

f.  Chlorure  de  sodium. 

©  pH  d'ampholytes 

1  •  Determiner  le  pH  d’une  solution  d’hydrogenosulfite 
de  sodium,  Na+  +  HS03  ,  de  concentration  c  =  25 
mmol .  L_1 . 

2  •  On  prepare  une  solution  S  en  melangeant  un  volume 
V\  =  50,0  mL  de  solution  de  carbonate  de  sodium, 
2  Na+  +  CO3  ,  de  concentration  C\  =  2,0. 1  O' 3  mol .  L"1  et 
un  volume  V2  =  100  mL  de  solution  de  dioxyde  de  carbone 
CO2  de  concentration  C 2  =  1,0. 10~3  mol.L-1. 

a.  Ecrire  L  equation  de  la  reaction  qui  se  produit  lors  du 
melange. 

b.  En  deduire  le  pH  de  5. 

Donnees : 

p£A(S02(aq)/HS03)  =  PAa1  =  2,0  ; 
p/fA(HS03/S023-)  =  pKA2=  7,6; 
p£A(C02(aq)/HC03)  =  p K’M  =  6,4  ; 
pKA( HCO3 /CO3  )  =  p/<A2  =10,3. 


et  de  methylamine  CH3NH2  de  concentration  : 

C2  =  3,00. 10~2  mol. L*1 

faut-il  melanger  pour  preparer  un  litre  de  solution  S  de 
pH  =  9,8  ? 

2  •  Calculer  le  pouvoir  tampon  de  S. 

Donnee  :  p£A(CH3NH3+  /  CH3NH2)  =  10,7  . 

CD  pH  de  polyacides 

Calculer  le  pH  d’une  solution  d’acide  selenieux  FLSeO-j  de 
concentration  C,  dans  les  trois  cas  suivants : 

Ci  =0,10  mol. L^1  ; 

C2=  1,0.  Hr3  mol .  L-1  ; 

C3=  1,0.  Hr5  mol. L”1  . 

Pour  l’acide  selenieux  :  pA^i  =  2,6  et  pA^  =  8,3  . 

pH  d'un  melange 

Quel  volume  Vi  d’acide  faible  HA  faut-il  ajouter  a  un  volume 
V2  =  0,100  L  de  base  SOH  pour  obtenir  une  solution  de 
pH  =  8,9  ?  Les  deux  solutions  ont  la  meme  concentration 
C  =  0,100  mol. L-1.  SOS 

Donnees  :  pA’A(HA  /  A~)  =  4,7  ;  pA’A(fiOH2+  /  «OH)  =  8,6. 

SOS  :  Exploiter  les  diagrammes  de  predominance  des  deux 
couples  et  la  reaction  preponderante. 

©  pH  de  solutions  de  sel 

1  •  Determiner  le  pH  d’une  solution  d’hydrogenophosphate 
de  sodium  et  d’ammonium  NaNH4HP04  de  concentration 
c  =  1,00. 10~2  mol.L-1.  SOS 

2  •  Meme  question  pour  une  solution  de  phosphate  d’am¬ 
monium  (NH4)3P04  de  concentration  : 

c  =  1 ,00 . 1 0  2  mol .  L— 1 .  SOS 

SOS  :  Identifier  les  couples  acide-base  susceptibles  d’inter- 
agir,  en  deduire  la  reaction  preponderante,  puis  le  pH. 

Donnees  :  pA”A(NH4  /  NH3)  =  9,2  ; 

pAiA  successifs  de  l’acide  phosphorique  HiPO/j : 

PAa,  =2,1  ;  pKA2  =  7,2;  p^  =  12,0. 


©  Preparation  d'une  solution  tampon 

1  •  Quels  volumes  de  solutions  de  chlorure  de  methylam- 
monium,  CH3NH3  +  Cl-  ,  de  concentration  : 

C1  =  5,00. 10“2  mol.L-1 


Titrage  d'une  monobase  faible 

On  dose  V\  =  20,0  mL  d’une  solution  de  methylamine  de 
concentration  C\  =0,100mol.L-1  par  une  solution  d’acide 
chlorhydrique  a  C2  =  0,200  mol .  L”1  . 


1  •  Determiner  le  volume  V2E  d’acide  verse  a  T  equivalence. 

2  •  Calculer  le  pH  de  la  solution  pour  Vo  =  0  et  Vo  =  U2e  • 

3  •  En  notant  A'  =  Vi  /  Voe  ■  donner  les  expressions  pH  =/(x) 
pour  0  <  a  <  1  et  1  <  x  <  1 ,5  . 

4  •  Tracer  pH  =f(x)  pour  0  <  x  <  1,5  . 

5  •  Calculer  le  pouvoir  tampon  de  la  solution  pour  x  =  0,40  ; 
x  =  0,50  et  x  =  0,60  .  Conclure. 

Donnie  :  p KA  (CH3NH3  /  CH3NH2)  =  10,70  . 

©  Simulation  du  titrage 
de  I'acide  orthophtalique 

L’acide  orthophtalique  CgHgC^  est  un  diacide  note  \Ao_A  par 
la  suite.  On  dose,  par  de  la  soude  a  0,050  mol .  IT1 , 10,0  mL 
d’une  solution  de  ce  diacide.  La  simulation  de  ce  titrage  par 
le  logiciel  Simultit  donne  les  graphes  ci-apres  : 


pH 


%  especes 


too 

90 

80 

70 

60 

50 

40 

30 

20 

10 

0 


1  •  Determiner  les  volumes  aux  equivalences  ;  en  deduire 
la  concentration  initiale  de  la  solution  dosee. 

2  •  Determiner  les  pKA  de  I’acide  orthophtalique. 

3  •  Retrouver  par  le  calcul  les  pH  initiaux  et  obtenus  pour 
^soude  versee  —  1 2  mL  . 

4  •  Justifier  le  pH  lu  sur  le  graphe  pour  V  =  6  mL  . 


Utilisation  des  acquis 


©  pH  de  I'eau  de  chaux 

L ’eau  de  chaux  est  une  solution  aqueuse  d’hydroxyde  de 
calcium  Ca(OH)2  ;  la  solubilite  s  de  cette  base  forte  dans 
I’eau  vaut  a  25  °C,  j  =  1,55  g.L-1. 

1  •  Determiner  le  pH  d’une  solution  saturee  d’eau  de  chaux. 

2  •  Une  solution  d’hydroxyde  de  calcium  a  un  pH  =  11,2  ; 
en  deduire  la  concentration  des  especes  en  solution. 


Equilibres  acido-basiques 


©  pH  d'une  solution  de  dichromate 
de  potassium 

2-  2- 

Le  couple  dichromate  /  chromate  :  &7O7  /  QO4  est  un 
couple  acide-base. 

2- 

1  •  Montrer  que  l’ion  dichromate  &2O7  se  comporte  comme 
un  diacide. 

2  •  Determiner  le  pH  d’une  solution  de  dichromate  de  potas¬ 
sium  de  concentration  c  =  3,0 . 10  2  mol .  L~*  sachant  que  la 
constante  d’equilibre  de  la  reaction  de  l’ion  dichromate  avec 
I’eau  vaut  K  -  4,0 . 10  l?  lorsque  T  equation  associee  est  ecrite 
avec  un  nombre  stoechiometrique  egale  a  T  unite  pour  G2O7  . 

3  •  Quelle  valeur  attribuer  a  la  constante  d’acidite  du  couple 
Cr2027  /  CTO4  ?  SOS 

SOS  :  Une  constante  d’acidite  est  definie  pour  l’ e change 
d’ un  proton  entre  I'acide  et  la  base  conjuguee. 

©  pH  d'un  melange 

1,00  L  de  solution  a  ete  prepare  en  dissolvant  dans  I’eau  une 
quantite  n\  d’acide  fluorhydrique  HF  et  une  quantite  d’ace- 
tate  de  sodium  CH3COONa  . 

1  •  Indiquer  la  reaction  preponderate  qui  se  produit.  Determiner 
sa  constante. 

2  •  Calculer  le  pH  de  la  solution  dans  les  trois  cas  suivants  : 

a.  n\  =  0,20  mol  et  «2  =  0,40  mol ; 

b.  =  0,30  mol  et  n2  =  0,30  mol ; 

C.  «i  =  0,40  mol  et  no  =  0,20  mol . 

Donnees  : 

p Ka  (CH3COOH  /  CH3COO-)  =  4,75  ; 
pKA  (HF/F-)  =  3,20. 

©  Solution  tampon 

On  melange  un  volume  V\  =  20,0  mL  d’acide  phosphorique  de 
concentration  Cj  =  0,100  mol .  L_1  et  un  volume  V2  =  6,4  mL 
d’hydroxyde  de  sodium  de  concentration  C2  =  0,500  mol .  L  . 

1  •  Determiner  le  pH  de  la  solution  ainsi  preparee.  SOS 

2  •  En  deduire  son  pouvoir  tampon  (5. 

3  •  On  ajoute  a  cette  solution  et  sans  dilution  de  l’hydroxyde 
de  sodium  solide  de  telle  fa5on  que  la  concentration  des  ions 
sodium  varie  de  A[Na+]  =  1,2. 10~2  mol .  L_1 ;  determiner  le 
nouveau  pH  de  la  solution.  SOS 

SOS  :  1  •  Determiner  les  quantites  de  chacun  des  reactifs, 
en  deduire  les  reactions  successives  qui  se  produisent  alors, 
faire  des  tableaux  d’ avancement  et  conclure. 


a 


9 
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Exercices 


3  •  Utiliser  la  valeur  du  pouvoir  tampon  p. 

Donnees  : 

pKA  successifs  de  1’acide  phosphorique  H3PO4  : 

P^Ai  =  2,1  ;  pKM  =  7,2  ;  p =  12,0. 

Dosage  d'une  solution 
de  dioxyde  de  soufre 

On  realise  le  dosage  d'une  solution  aqueuse  de  dioxyde  de 
soufre  que  Ton  notera  H2SO3  pour  simplifier.  10,0  mL  de 
solution  sont  doses,  en  presence  de  phenolphtaleine,  par  de 
la  soude  a  1 ,0 . 1 0  2  mol .  L  1  ;  le  volume  de  soude  verse  lors 
du  virage  de  l’indicateur  colore  vaut  20,0  mL. 

1  •  Determiner  la  concentration  de  la  solution  dosee  et  son 
pH  initial.  SOS 

2  •  Calculer  le  pH  de  la  solution  pour  Vversg  =10  ;  15  ; 
20  et  25  mL.  Tracer  le  graphe  pH  =f(V). 

Donnees : 

Pour  H2SO3  :  p^Al  =  2,2  ;  p^A2  =  7,6  . 

SOS  :  Voir  le  tableau  du  document  29  et  utiliser  le  diagramme 
de  predominance  de  H2SO3  . 

m  Tampon  au  borax 

Le  borax  Na2B407  dissous  dans  l’eau  se  dissocie  en  Na+  , 
BO^et  HBO2  .  Le  pA"A  du  couple  HBO2  /  BO^est  9,20  . 

1  •  Ecrire  l’equation  de  Paction  de  l’eau  sur  le  borax. 

2  •  Calculer  le  pH  d’une  solution  obtenue  par  dissolution  de 
0,010  mol  de  borax  dans  1,00  L  d’eau. 

3  •  Calculer  le  pH  des  solutions  obtenues  par  ajout  a  100  mL 
de  la  solution  precedente  de  : 

a.  0,20  mL  de  soude  a  1,00  mol .  L-1  ; 

b.  0,10  mL  d’acide  chlorhydrique  a  1,00  mol.L  1  . 

c.  Conclure. 

©  "Etude  d'un  acide  a-amine :  la  glycine 

A  pH  =  6  ,  la  glycine  est  en  solution  aqueuse  principalement 
sous  forme  d’amphion  H^bL  -  CH2  -  COO 

1  •  a.  Ecrire  Pequation  de  la  reaction  qui  se  produit  entre 
l’acide  ^CCLH  (couple  T^CC^H/filCCH)  et  la  base  7C-NH2 
(couple /C-NH^//C-NH2). 

b.  En  deduire  pourquoi  la  glycine  de  formule  H2N  CH2CO2H 
a  l’etat  solide  se  trouve  en  solution  aqueuse  sous  forme  de 
zwitterion  ou  amphion  H3ISL-CH2-CO2,  qu’on  note  HA*. 


2  •  Ecrire  les  equilibres  acido-basiques  de  la  glycine  dans 
l’eau  et  attribuer  les  pKA  :  pA'ai  =  2,34  et  pA"a2  =  9,60  . 

3  •  On  dissout  1,50  g  de  glycine  dans  100,0  mL  d’eau  :  solu¬ 
tion  A.  Ecrire  la(les)  forme(s)  predominante(s)  de  la  glycine 
dans  cette  solution. 

Calculer  le  pH  de  la  solution  A. 

4  •  On  dissout  2,23  g  de  chlorhydrate  de  glycine 
HOOC-CH2-NH3  CL  dans  100,0  mL  d’eau  :  on  obtient 
ainsi  la  solution  B. 

Calculer  le  pH  de  cette  solution. 

5  •  On  melange  les  deux  solutions  precedentes  A  et  B  pour 
obtenir  la  solution  C. 

Calculer  le  pH  de  C. 

6  •  Dans  la  solution  C,  on  introduit,  sans  variation  de  volume, 
5 . 10  1  mol  d’ions  H30+  . 

Calculer  le  nouveau  pH  apres  cet  ajout.  Commenter  ce  resul- 
tat  et  calculer  le  pouvoir  tampon  de  la  solution  C. 

7  •  A  la  solution  C  de  la  question  5),  on  ajoute  4,0  mL  de 
soude  a  10,0  mol .  L  1  pour  obtenir  la  solution  l). 

a.  Ecrire  la(les)  forme(s)  predominante(s)  de  la  glycine  dans 
la  solution  D  ;  calculer  le  pH  de  cette  solution. 

b.  Cette  solution  presente-t-elle  les  proprietes  d’une  solution 
tampon  ?  Si  oui,  calculer  son  pouvoir  tampon. 

8  •  Determiner  le  volume  de  soude  a  10,0  mol.L-1  a  ajou- 
ter  a  la  solution  A  pour  atteindre  le  point  d’ equivalence. 
Calculer  le  pH  de  la  solution  finale. 

Methode  de  Gran 

On  realise  le  dosage  d’une  solution  d’acide  faible  HA  de  concen¬ 
tration  Ca  par  de  la  soude  de  concentration  C b .  Pour  cela,  on 
verse  V  mL  de  soude  dans  Vq  mL  de  solution  d’acide.  On  ne 
neglige  pas  la  dilution.  On  se  limite  a  la  partie  du  dosage  avant 
l’equivalence  qui  est  obtenue  pour  un  volume  V\:  mL  de  soude. 

1  •  Etablir,  en  precisant  les  approximations  faites,  la  relation 

h.v=KA.(yE-v). 

2  •  Proposer  une  representation  graphique  permettant  de 
determiner  V e  et  KA. 

3  •  On  dose  50  mL  d’acide  acetique  par  de  la  soude  de  concen¬ 
tration  Cb  =  1,0. 10  2  mol.L-1  ;  on  obtient : 


V(mL) 

3 

9 

11 

15 

19 

23 

27 

pH 

3,95 

4,49 

4,63 

4,92 

5,26 

5,87 

10,22 

a.  Determiner  graphiquement  le  volume  a  [’equivalence  V\.. 

b.  En  deduire  la  concentration  de  l’acide  acetique  Ca. 

c.  Calculer  la  constante  d’acidite  KA  de  l’acide  acetique. 


Equilibres  acido-basiques 


Exercices  en  relation 
avec  les  travaux  pratiques 


©  Dosage  d'un  melange  d'acides 

Les  graphes  ci-dessous  donnent,  a  25  °C,  revolution  du 
pH  et  de  la  conductivite  a  d’un  volume  Vq  =  50,0  mL  d’un 
melange  d’acide  chlorhydrique,  H30+  +  Cl  ,  de  concentra¬ 
tion  Ci  et  d’acide  acetique  CH3-CO2H  de  concentration  C2 
lors  du  dosage  de  ce  melange  par  une  solution  d’hydroxyde 
de  sodium  de  concentration  Cs  =  0,50  mol .  L  1 . 


1  •  Rappeler,  en  la  justifiant,  l’allure  du  graphe  a=f(Vs ) 
obtenu  lors  du  dosage  : 

a.  d'une  solution  d’acide  chlorhydrique  HC1  par  une  solution 
concentree  de  soude. 

b.  d’une  solution  d’acide  acetique  CH3CO2H  par  une  solu¬ 
tion  concentree  de  soude. 

2  •  Justifier  alors  Failure  du  graphe  cr=f(Vs)  obtenu  lors  du 
dosage  du  melange  en  precisant  pour  chacune  des  portions 
de  droite  l’origine  de  la  variation  de  la  conductivite. 

3  •  Determiner  les  concentrations  C 1  et  C2. 

4  •  En  utilisant,  si  necessaire,  un  tableau  d’avancement,  deter¬ 
miner  la  composition  de  la  solution  pour  : 

Vs  =  (Vei  +  Ve2)  /  2.  En  deduire  la  constante  d’acidite  du 
couple  CH3-CO2H  /  CH3-CO2  . 

5  •  Quelles  sont  les  especes  presentes  au  point  E2  ?  Justifier 
alors  que  pH|;2  soit  superieur  a  7,0. 

Donnees  : 

Conductivity  molaires  limites  ioniques  A0  a  25  °C  en 
mS .  m2 .  moL1  : 

H30+  :  35,0  ;  HCT  :  19,9  ;  CH3-CO2  :  4,1  ;  Cl"  :  7,6  ; 
Na+ :  5,0. 


©  Titrage  d'un  melange 
avec  indicateurs  colores 

Une  solution  aqueuse  commerciale  d’aniline  a  une  densite 
par  rapport  a  l’eau  d=  1,18  et  contient  24  %  en  masse  d’ani¬ 
line  C6H5-NH2  . 

On  souhaite  preparer  un  volume  V  =  100  mL  de  solution  S 
d’aniline  de  concentration  c  =  0,100  mol.L-1. 

1  •  Quel  volume  Vi  de  solution  commerciale  faut-il  utiliser 
pour  cela  ? 

2  •  Pour  verifier  la  concentration  de  la  solution  S  ainsi  pre- 
paree,  on  en  preleve  un  volume  V2  =  10.0  mL  et  on  ajoute  un 
exces  d’une  solution  d’acide  chlorhydrique.  La  solution  alors 
obtenue  est  titree  par  une  solution  d’hydroxyde  de  sodium  de 
concentration  ch  =  7,5 . 1 0  2  mol .  L_1  en  presence  d’helian- 
thine  et  de  phenolphtaleine  comme  indicateurs  colores. 
L’helianthine  vire  pour  un  volume  de  base  ajoutee 
Ubl  =  4,8  mL  et  la  phenolphtaleine  pour  un  volume  de  base 
ajoutee  Vb2  =  18,3  mL. 

a.  Pourquoi  ne  dose-t-on  pas  directement  la  solution  S  par 
une  solution  titree  d’acide  chlorhydrique  ?  SOS 

b.  Ecrire  1 ’equation  de  la  reaction  qui  se  produit  lors  de  l’ajout 
de  la  solution  d’acide  chlorhydrique  au  prelevement. 
Calculer  sa  constante  d’equilibre. 

c.  Pourquoi  observe-t-on  les  deux  virages  a  des  volumes 
separes  ?  Ecrire  1 ’equation  de  chacune  des  reactions  qui  se 
deroulent  entre  Vp  =  0  et  Vb  =  Vbi,  puis  entre  Vb  =  ^bl  et 
Vh  =Vb2'  Calculer  leur  constante  d’equilibre. 

d.  En  deduire  la  concentration  de  la  solution  S  et  conclure. 
Donnees  : 

P^a(C6H5-NH3  /  C6H5-NH2)  =  4,7  ; 
zone  de  virage  :  de  l’helianthine  :  3,1  -  4,4  ; 
de  la  phenolphtaleine  :  8,2  -  10. 

SOS  :  Tracer  failure  de  la  courbe  du  titrage  de  T  aniline  par 
une  solution  d’acide  chlorhydrique  en  utilisant  le  p du 
couple  C6H5-NH3  /  C6H5-NH2  . 


©  Dosage  de  Tammoniac 

Les  ammonitrates  sont  des  engrais  ;  ils  sont  obtenus  par  fixa¬ 
tion  du  nitrate  d’ ammonium  NH4NO3  sur  un  support  inerte 
et  se  presentent  sous  forme  de  granulats  existant  a  differentes 
teneurs  de  l’ordre  de  20  a  34,5  %  en  element  azote.  Pour  doser 
une  engrais  commercial,  on  prepare  un  litre  d’une  solution 
notee  4,  contenant  6,35  g  d’ammonitrate  commercial. 

Le  dosage  des  ions  ammonium  de  la  solution  A  par  une  solu¬ 
tion  titree  d’hydroxyde  de  sodium  (solution  B)  de  concen- 
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Exercices 


tration  exacte  egale  a  0,096  mol .  L  1  est  suivi  par  pH-metrie 
et  par  conductimetrie. 
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1  •  Quelles  electrodes  sont  necessaires  a  la  mesure  du  pH 
d’une  solution  aqueuse  ? 

2  •  Faire  un  schema  clair  d'une  cellule  de  conductimetrie. 
Preciser  la  grandeur  mesuree  grace  a  cette  cellule. 

En  quoi  consiste  l’etalonnage  d’un  conductimetre  ?  Est-il 
utile  d’etalonner  le  conductimetre  pour  realiser  un  dosage 
conductimetrique  ? 

3  •  Ecrire  F  equation  de  la  reaction  entre  les  ions  hydroxyde 
et  les  ions  ammonium. 

4  •  Dans  un  becher,  sont  places : 

-  les  electrodes  du  pH-metre  ; 

-  la  cellule  de  conductimetrie  ; 


-10  mL  de  solution  A  ; 

-  90  mL  d’eau  distillee. 

Un  volume  de  la  solution  B  de  soude  est  verse  avec  une 
burette  graduee  et  la  mesure  simultanee  de  la  valeur  du  pH 
et  de  la  valeur  de  la  conductivity  (en  mS  .cnT1)  de  la  solu¬ 
tion  est  effectuee  pour  chaque  ajout  de  soude.  Les  resultats 
obtenus  ont  ete  reportes  sur  le  graphe  ci-dessus. 

a.  Pourquoi  un  grand  volume  d’eau  distillee  est-il  initiale- 
ment  ajoute  dans  le  becher  ?  Quelles  autres  methodes  pour- 
rait-on  utiliser  ? 

b.  Justifier  Failure  de  la  courbe  de  conductimetrie  et  expri¬ 
mer  les  coefficients  directeurs  des  segments  de  droite  en  fonc- 
tion  des  conductivity  molaires  ioniques  a  dilution  infinie  A0. 

c.  A  partir  des  courbes,  determiner  le  volume  equivalent  de  la 
solution  B.  Quelle  methode  vous  semble  la  plus  judicieuse  ? 
Justifier  votre  reponse. 

d.  Donner  la  concentration  des  ions  ammonium  de  la 
solution  A  en  mol .  L_1  et  justifier  la  valeur  du  pH  initial 
pHj  =  5,6  pour  Vb  =  0  mL.  SOS 

e.  Donner  le  pourcentage  du  produit  commercial  en  ions 
ammonium,  en  nitrate  d’ ammonium,  puis  en  element  azote 
ou  azote  total. 

Donnees  : 

Conductivity  molaires  ioniques  limites  a  25  °C  en 
mS .  m2 .  moL1 : 

A°(HO")  =  19,9 ; 

A°(Na+)  =  5,0 ; 

A°(NH4+)  =  7,3  ; 

A0(NO5)  =  7,1. 

SOS  :  Determiner  pA^NH^/N^)  a  1' aide  de  l’ une  des 
courbes. 


Equilibres 
de  complexation 


<M Ml 


•  Savoir  definir  et  caracteriser  un 
complexe. 

•  Connaitre  les  constantes  associees 
a  la  formation  d’un  complexe  en 
solution  aqueuse  et  savoir  en 
deduire  un  diagramme  de  predo¬ 
minance  des  especes. 

•  Savoir  determiner  la  composition 
d’une  solution  contenant  des 
complexes. 

•  Savoir  utiliser  des  diagrammes  de 
simulation  d’experiences  pour 
interpreter  des  resultats  experi- 
mentaux. 

•  Savoir  realiser  et  interpreter  un 
titrage  complexometrique. 


INTRODUCTION^ 

Ze  transport  du  dioxygene  dans  I’organisme, 
la  synthese  chlorophyllienne,  l' 'elimination  par  cer- 
taines  lessives  des  ions  calcium  presents  dans  I’eau,  la  syn¬ 
these  catalytique  de  I’ethanal  a  partir  de  V ethylene  sont 
autant  d’exemples  de  reactions  dans  lesquelles  inter- 
viennent  des  complexes. 

Dans  ce  chapitre,  apres  avoir  defini  ce  quest  un  com¬ 
plexe  et  precise  ses  caracteristiques  structurales  et  ther- 
modynamiques,  nous  nous  interesserons  plus  particulie- 


•  Definition  de  l’activite  d’une 
espece,  du  quotient  de  reaction 
Q,  et  de  1’expression  de  la 
constante  thermodynamique  K° 
(. cf.  chap.  16). 


rement : 

-a  l analyse,  a  partir  d’exemples  simples,  de  la  compo¬ 
sition  d’une  solution  contenant  des  ions  complexes ; 
-ala  stabilite  d’un  ion  complexe ; 

-a  I’etude  de  quelques  titrages  complexometriques. 
Comme  pour  les  equilibres  acido-basiques,  I’etude  des 
phenomenes  sera  privilegiee  et  les  calculs  limites  a  I’es- 
sentiel. 


Dans  ce  chapitre,  sauf  indications  contraires 
(cf.  §  3.3.),  seules  les  reactions  de  complexation 
seront prises  en  compte. 
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Equilibres  de  complexation 


La  formule  d'un  complexe  se  note  entre 
crochets,  la  charge  eventuelle  se  plagant 
a  l’exterieur  : 

[Cu(H20)6]2+  ;  [FeF3]  ;  [Fe(CN)6]4- 


Zn  a  pour  numero  atomique  Z  =  30  ; 
Zn2+  a  28  electrons. 

Le  krypton,  gaz  noble  qui  suit  le  zinc  a 
36  electrons.  Zn2+  peut  done  capter 
4  doublets  d’electrons  ;  ainsi  avec  l’am- 
moniac  NFI3,  ligand  monodentate,  il  se 
forme  Lion  [Zn(NH3)4]2+. 


ion  tetraamminezinc(II) 
(tetraedre) 


Doc.1  Formation  de  [Zn(NH3)4]2+ 
a  partir  de  Zn2+  et  de  NH3  .  Dans 
Lion  tetraamminezinc  (II),  le  zinc  a 
une  coordinence  egale  a  4. 


C  \ 

[H3N — Ag  —  NH,]+ 

ion  diammineargent  (I) 

(lineaire) 


ion  triethylenediaminenickel  (II) 
(octaedre) 

V _ . _ _ _ 

Doc.  2  Structure  geometrique  de 
quelques  complexes. 


D  Equilibres  de  complexation 

1.1  •  Mise  en  evidence  experimentale ;  definition 

Dans  un  tube  a  essai  contenant  environ  1  mL  de  solution  orangee  de  chlorure  de 
fer(III)  a  0,1  mol.L-1,  ajoutons  quelques  gouttes  d’une  solution  incolore  de 
thiocyanate  de  potassium  a  0,1  mol.L-1  :  la  solution  reste  limpide,  mais  prend 
une  teinte  rouge-sang.  Cette  teinte  est  due  a  Lion  thiocyanatofer  (III)  [Fe(SCN)]2+ 
forme  par  la  reaction  d’ equation  : 

Fe3+  +  SCN-  =  [Fe(SCN)]2+ 

Ajoutons  a  present  progressivement  une  solution  concentree  incolore  d’oxalate  de 
sodium  :  la  coloration  rouge  disparait  pour  laisser  place  a  une  teinte  vert-pale  due  a 
la  presence  des  ions  oxalatofer(III)  [Fe(C2C>4)]+  resultant  de  la  reaction  d’equation  : 

[Fe(SCN)]2+  +  C204~  =  [Fe(C204)]+ +  SCN- 

[Fe(SCN)]2+  et  [FelC^Oq)]4  sont  des  exemples  d’ions  complexes,  aussi  appeles 
composes  de  coordination. 


Un  complexe  est  un  edifice  polyatomique  constitue  d’un  atome  ou  d’un 
cation  central  auquel  sont  lies  des  molecules  ou  des  ions  appeles  ligands. 


■  L’ atome  ou  l’ion  central  doit  pouvoir  accepter  des  doublets  d’electrons,  e’est- 
a-dire  posseder  des  lacunes  ;  e’est  souvent  un  element  de  transition  : 

Cu2+,  Fe,  Fe2+,  Fe3+,  Co,  Co2+,  Ni,  Ni2+  ... 
mais  les  ions  Ca2+,  Mg2+  et  Ag+  peuvent  aussi  donner  des  complexes. 

■  Les  ligands  sont  des  molecules  ou  des  ions  possedant  au  moins  un  doublet 
d’electrons  libres  : 

IOH2  NH3  IC1I®  eIO-H  eIC=N  H2N-CH2-CH2-NH2 

Les  ligands  lies  a  l’atome  ou  a  l’ion  central  par  une  seule  liaison  sont  des  ligands 
monodentates,  e’est  le  cas  de  : 

I0H2  NH3  elO-H  eIC=NI  'ClI0 

Ces  especes  mettent  en  jeu  un  seul  de  leurs  doublets  ;  dans  le  cas  de  l’ion  cyanure 
CN-,  e’est  celui  porte  par  l’atome  de  carbone. 

Les  autres  sont  des  ligands polydentates  ;  e’est  le  cas  de  l’ethane-1,  2-diamine  (ou 
ethylenediamine),  souvent  notee  «  en  »,  qui  est  un  ligand  hidentate  : 

FLN-CFL-CFL-NFL 

L’ion  ethylenediaminetetraacetate  (E.D.T.A.),  souvent  note  F4A  est  un  ligand 
hexadentate  (c/.  §  2.1.).  II  est  utilise  en  travaux  pratiques  (cf.  §  4.)  pour  doser  par 
exemple  les  ions  Ca2+,  Mg2+  . . . 

Le  nombre  de  liaisons  simples  formees  par  l’atome  ou  l’ion  central  avec  les  ligands 
est  appele  coordinence  ou  indice  de  coordination ;  il  est  egal  au  nombre  de  ligands 
entourant  l'ion  central  lorsque  ceux-ci  sont  monodentates  (doc.  1). 

La  structure  spatiale  des  complexes  depend  de  leur  stcechiometrie  :  ils  peuvent  etre 
lineaires,  tetraedriques,  plans  carres,  bipyramidaux,  octaedriques  (doc.  1  et  2). 


52 


Equilibres  de  complexation 


17 


(*)  Pour  alleger  l’ecriture,  nous  omettons 

les  charges  de  M  et  L. 

\ _ / 


(**)  Plus  la  constante  fa  est  grande,  plus 
la  reaction  de  formation  du  complexe  est 
quantitative  et  plus  la  dissociation 
complete  du  complexe  est  difficile  ;  d’oil 
le  nom  de  constante  de  stabilite  donnee 
a  fa . 

V _ / 


(***)  Dans  un  tube  a  essai,  contenant 
0,5  rnL  de  solution  de  sulfate  de  cuivre  (II) 
diluee  bleue  pale,  ajoutons  quelques 
gouttes  d’une  solution  concentree  d'am- 
moniac  et  agitons.  La  solution  prend  une 
teinte  bleu  foncee  ;  celle-ci  est  due  a  la 
formation  de  Lion  tetraamminecuivre  (II) 
[Cu(NH3)4]2+  selon  la  reaction  d’equa- 
tion  : 

Cu2+(aq)  +  4  NH3(aq)  =  [Cu(NH3)4]2+ 
La  constante  globale  de  formation  fa  de 
ce  complexe  s’ecrit : 

[|Cu(NH3)4]2+] 

4  |Cu2+]  [NH3]4 

V _  ~ _ / 


ion  complexe 

Pn 

[Ag(NH3)2]+ 

1,6. 107 

[Cu(NH3)4]2+ 

4,0. 1012 

[Fe(CN)6]3- 

1,0. 1031 

[Fe(SCN)]2+ 

1,0. 103 

[Fe(C204)]+ 

2,5. 109 

[Ag(S203)2]3- 

3,2. 1013 

[Hgl4]2~ 

6,3. 1029 

[A1F6]3- 

5,0. 1020 

Doc.  3  Quelques  valeurs  de  /?„  a 
25  °C  ;  d’autres  valeurs  sont  don- 
nees  a  1’ annexe  8.B. 


Ces  structures  peuvent  souvent  etre  prevues  en  appliquant  la  theorie  de  la  V.S.E.P.R. 
et  la  regie  des  dix-huit  electrons  ( cf.  chap.  2). 

La  nomenclature  des  complexes  est  presentee  a  V annexe  5. 

1.2  •  Formation  de  complexes  en  solution  : 
constantes  caracteristiques 

Soit  un  ion  M,  possedant  des  lacunes  d 'electrons,  et  un  ligand  L,  molecule  ou  ion1'1, 
supposons  que  M  fixe  n  ligands  L  pour  donner  MLn  suivant  F  equation  globale  : 


M  +  nL  =  MLn 


Dans  cet  equilibre,  M  est  un  accepteur  de  ligands  L,  MLn  est  un  donneur  de  ligands. 
II  existe  une  analogie  entre  le  complexe  MLn  ,  donneur  de  ligands  L,  et  le  poly- 
acide  A  H„ ,  donneur  de  protons  H+. 

Aussi  peut-on,  pour  les  complexes,  definir  un  couple  accepteur-donneur,  par 
exemple  :  M  /  MLn  . 

Cette  equation  peut  etre  caracterisee  par  une  constante  d’ equilibre,  appelee  constante 
globale  de  formation  du  complexe  ou  constante  de  stabilite*  generalement 
notee  /j„  .  Elle  est  telle  que,  a  l’equilibre  en  solution  aqueuse  diluee  : 

_  m„]ic° 
n  ([M]  /  c°)([L]  /  c0)" 


soit : 


[ML  „] .  (c0)" 
[M] .  \L]n 


avec  c°  =  1,00  mol.L  1 


ou  plus  simplement  en  exprimant  les  concentrations  en  mol.L  b  ) 


[ML,,] 

P"  [M] .  [Lf 


(17.1) 


Pn  ,  comme  toute  constante  d’equilibre,  ne  depend  que  de  la  temperature  (doc.  3). 
L’inverse  de  cette  constante  est  aussi  utilisee  ;  elle  est  generalement  appelee  constante 
globale  de  dissociation  du  complexe  et  sera,  par  la  suite,  notee  K(i. 

Kd  =  l/pn 


et : 


pA"d  =  -  log  Kd  =  log  fa 


(17.2) 


Lorsqu’a  une  solution  contenant  Lion  central  M,  on  ajoute  progressivement 
le  ligand  L,  il  peut  se  former  successivement  les  complexes  ML ,  MLj ,  ML3 ,  ... , 
MLj, ...,  MLn  selon  les  equations  : 

M  +  L  =  ML 

ML  +  L  =  ML2 

. +  /.  = . MLj 

MLn_\  +  L  =  MLn 

Chacune  de  ces  reactions  peut  etre  caracterisee  par  une  constante  d’equilibre  par- 
ticuliere,  appelee  constante  de  formation  successive,  et  telle  que,  a  l’equilibre  : 

_  [MLj] 

Af;  [L\ .  [ML  i  _  x] 


(17.3) 
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•  De  nombreux  ions  complexes  absorbent 
dans  le  visible  ;  leurs  solutions  sont  alors 
colorees,  c’est  le  cas  de  : 

[Cu(NH3)4];+  bleu  fonce 
[Ni(NH3)6]3+  violet 
[Co(NH3)6]3+  orange 
[Co(H20)6]2+  rose 
[Fe(SCN)]2+  rouge 
[Ti(H20)6]3+  rouge-violace 

•  D'autres,  en  revanche,  tels  : 

[Ag(NH3)2]+,  [Zn(NH3)4]2+, 
[Al(OH)4]-,  [FeF2]+,  [Hgl4]2- 
sont  incolores. 

v _ 


Plus  Kfj  est  grand,  plus  la  reaction  de  formation  du  complexe  ML,  est  quantitative 
et  plus  ce  complexe  est  stable. 

L’inverse  de  cette  constante,  appelee  constante  de  dissociation  successive,  est 
egalement  utilisee  ;  on  la  note  Kdj  : 

Kdi  =  1  /  Kfi  et  PKdi  =  -  log  Kdi  =  log  Kfi 


I  pn  et  Kfj  d’une  part,  Kd  et  Kd,  d’autre  part,  sont  liees  : 


i  =  n 

Pn=  n  Kfj 
(  =  1 

soit 

i-n 

log  pn  =  E  log  Kfj 

i  =  1 

II 

0. 

soit 

log  Kd=X  log  Kdi 

i  =  1 

(17.4) 


qu’on  ecrit  plutot : 


i  =  n 

pKd  =  E  P Kdi 

1  =  1 


(17.5) 


■  Kfk  et  Km  peuvent  etre  determinees  a  partir  de  et  : 


et : 


h=  n  Kfj  et  h_x=  l~i\  Kfj  d’ou  Kfk  =  -' 
i  =  l  (=1  Kdk 

log  Kfk  =  pKdk  =  log  pk  -  log  pk_i 


h_ 

4-1 

(17.6) 


Toutes  ces  constantes  ne  dependent  que  de  la  temperature  et  sont  sans  dimension. 
L’ annexe  8.B  donne  celles  qui  sont  les  plus  utilisees  en  travaux  pratiques. 


1.3  •  Diagrammes  de  predominance 


1.3.1.  Diagramme  de  predominance  en  fonction  de  pL  =  -  log  [L] 

Considerons  l’ajout  progressif  du  ligand  L  a  une  solution  contenant  l’ion  central 
M  et  supposons  qu’il  se  forme  successivement  les  complexes  ML,  ML 2  ,  ML 3  , ... 
,  MLj , ...,  MLn  .  L’ equation  de  la  formation  du  complexe  MLj ,  a  partir  du  prece¬ 
dent  s’ ecrit : 

MLj_x  +  L  =  MLj 

[ML]  I  [ML]  \ 

aV6C  Kfi  =  [L].[ MLj_,]  ’  SOk  log Kd  =  PKdi  =  “ log  [L]+log 


1 _ rr  i  .  i„„ 

[ML,] 

\[MLj_  j]J 

I  soit  enfin,  avec  pL  =  -  log  [L]  ; 

Pi  =  log  Ktj 

g  1  [ML,]  ) 

ou,  ce  qui  est  equivalent : 


(17.7) 


(17.8) 


•  LorsquepL  =  pAj, , 

•  LorsquepL  >  pKcXl , 

•  LorsquepL  <  pK(il , 


[MLj]  =  [MLj_f]  . 

[ML,]  <  [MLj~  1]  :  MLj_\  est  l’espece  predominante. 
[MLj]  >  [MLj_f]  :  MLj  est  Fespece  predominante. 


L’ equation  ( 1 7.8)  est  de  la  meme  forme  que  l’equation  (16.12);  leurs  conclusions 
sont  tout  a  fait  semblables. 
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Comme  pour  les  couples  acide-base  (donneur-accepteur  de  protons),  il  est  possible 
de  tracer  un  diagramme  de  predominance  qualitatif  pour  les  couples  donneur- 
accepteur  de  ligands  en  fonction  de  pL  =  -  log  [L\  (doc.  4). 


Doc.  4  Diagramme  de  predomi¬ 
nance  d’ions  complexes  :  F  indice  de 
coordination  le  plus  eleve  corres¬ 
pond  aux  valeurs  de  pL  les  plus 
faibles. 


domaine  de  predominance  de  ML, 

domaine  de  predominance  de  ML,_] 

log  K{i 

II 

APPLICATION  1 


Complexes  ammoniac-cuivre  (II) 


Pour  les  ions  complexes  [Cu(NH3),]2+,  les  tables  don- 
nent :  log  =  4,1  ;  log  /?2  =  7,6  ;  log  /?3  =  10,5  et 

log  =  12,6. 

1)  Determiner  les  constantes  de  formation  successives 
de  ces  complexes. 

2)  En  deduire  le  diagramme  de  predominance  corres- 
pondant. 


•  pour  i  =  3  :  [Cu(NH3)2]2+  +  NH3  =  [Cu(NH3)3]2+ 


[[cu(nh3)3; 

]2+l 

|[cu(nh3)2]2+| 

•[nh3] 

soit :  K{3  =  102,9 

•pour i  =  4:  [Cu(NH3)3]2+ +  NH3  =  [Cu(NH3)4]2+ 


1)  Pour  determiner  K&,  K\2,  KB  et  Ki4,  il  suffit  d’ecrire 
les  equations  des  reactions  de  formations  successives 
des  complexes,  d’exprimer  les  constantes  d’equilibres 
associees  et  de  les  relier  aux  constantes  globales  : 

•  pour  i  =  1  :  Cu2+  +  NH3  =  [Cu(NH3)]2+ 


Kn 


[Cu2  +  ].[NH3] 


•pour/ =  2:  [Cu(NH3)]2+ +  NH3  =  [Cu(NH3)2]2+ 
_  [[CU(NH3)2]2+| 

Ktl~  [[Cu(NH3)]2  +| .  [NH3]  ~~  P] 


[[Cu(NH3)4]2+1  =p4 

[[Cu(NH3)3]2  +J .  [NH3]  P3 
soit :  K{ 4  =  102-1 

2)  Les  frontieres  des  domaines  de  predominance  sont 
alors  : 

pit  =  pA'dt  =  log  =  4,1 
pL2  =  p  KA2  =  log  Kn  =  3,5 
pL3  =  p/Fd3  =  log  Kb  =  2,9 
pL4  =  pKM  =  log  Kl4  =  2,1 
D’ou  le  diagramme  : 


soit : 


Kn  =  103’5 


[Cu(NH3)4]2+ 

[Cu(NH3)3]2+ 

[Cu(NH3)2]2+ 

[Cu(NH3)]2+ 

Cu2+ 

2 

1  2 

9  3 

5  4 

fl  PNH3 

Dans  un  diagramme  de  predominance,  plus  pL  est  grand,  plus  la  concen¬ 
tration  en  ligand  L  est  faible  et  moins  l’ion  metallique  est  complexe.  C’est 
pourquoi  le  domaine  de  predominance  du  cation  metallique  correspond 
aux  valeurs  les  plus  elevees  de  pL. 


Lors  des  reactions  entre  l’ion  Cu2+  et  l’ammoniac  (cf.  Application  1),  les  complexes 
ont  des  constantes  de  stabilite  (Kfj)  qui  decroissent  quand  i  croit ;  ce  n’est  pas  tou- 
jours  le  cas.  Ainsi  pour  les  complexes  de  l’ion  Ag+  avec  Fammoniac,  oil 
log  =  3,3  et  log  Kfj  =  3,9 ,  on  a  : 
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2[Ag(NH3)]+  =  [Ag(NH3)2]+  +  Ag+ 

K0=  [[ Ag(NH  3 ) 2 1  +j  •  1  Ag+ 1  jNHjj] 
[|Ag(NH3)2]+j2  '[NH3] 

soil :  K°  =  =  10°'6  =  4 

\ _ / 

Doc.  5  La  constante  d’equilibre  K° 
de  la  reaction  de  dismutation  de 
[Ag(NH3)]+  est  superieure  a  1.  Cet  ion 
n’est  jamais  predominant  (doc.  7). 


[Ag(NH3)]+ 

Ag+  3,9 

3,3  [Ag(NH3)2]+ 

[Ag(NH3)]+  PNH3 

Ce  diagramme  de  predominance  montre  que  Lion  ammineargent  (I)  [Ag(NH3)]+ 
presente  deux  domaines  de  predominance  disjoints  ;  il  se  dismute  en  ion  Ag+ 
et  [Ag(NH3)2]+  (doc.  5)  et  n’est  done  jamais  l’espece  predominante. 

En  utilisant  a  nouveau  un  logiciel  de  simulation,  il  est  possible  de  tracer  des 
diagrammes  de  distribution  des  especes  (doc.  6  et  7). 


% 


Doc.  6  Diagrammes  de  distribution  des  complexes  de 
l’ammoniac  avec  l’ion  Cu2+  en  fonction  de  : 

PNH3  =  -  log  [NH3] 

Les  ions  [Cu(NH3)j]2+  ont  chacun  un  domaine  de  predo¬ 
minance. 


Doc.  7  Diagrammes  de  distribution  des  complexes  de 
1’ ammoniac  avec  l’ion  Ag+  en  fonction  de  : 

PNH3  =  -  log  [NH3] 

L’ion  complexe  [Ag(NH3)]+  n’est  jamais  l’espece  pre¬ 
dominante. 


1.3.2.  Diagramme  de  predominance  en  fonction  de  p M  =  -  log  [/VI] 


(*)  C’est  en  particulier  le  cas  avec  le 
ligand  hexadentate  E.D.T.A.  note  Y qui 
donne  des  complexes  avec  de  tres 
nombreux  cations  metalliques  ;  citons  par 
exemple  :  [Ca Y]2~,  [Mglj2-,  [FeY]“... 
(cf.  annexe  8.B). 

VJ _ _ _ / 


Considerons  un  cation  metallique,  note  M,  donnant  avec  le  ligand  L  un  seul  com¬ 
plexe  ML1*  selon  la  reaction  d’ equation  :  M  +  L  =  [ML] 


De  constante  de  formation  Kf  telle  que  : 


1  _  [[ML]] 
Kd  [M] .  [L\ 


soit : 


logAr  =  -  log  A"d  =  log 


ra 


-log  [M] 


domaine  de 
predominance 
de  [ML] 

domaine  de 
predominance 
de  L 

P^d  = 

logL'f  pM 

Doc.  8  Domaine  de  predominance 

en  fonction  de  pM  =  -log[M]. 


qui  peut  se  reecrire  : 


soit  enfin  : 


-  log  [M]  =  -  log  Kd  +  log 


p  M  =  pKd  +  log 


(  ^  I 


(17.9) 


Lorsque  p M  =  p£d  ,  [L]  =  [[ML]] 

Lorsque  p M  >  pAji ,  [L]  >  [[ML]]  ,  L  est  l’espece  predominante. 

Lorsque  p M  <  pAjj ,  [L]  <  [[ML]]  ,  ML  est  l’espece  predominante. 

Il  est  possible  de  tracer  un  diagramme  de  predominance  pour  des  couples  donneur- 
accepteur  de  cations  metalliques  en  fonction  de  pM  =  -  log  [M]  (doc.  8). 
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17 


De  tels  diagrammes  sont  tres  utiles  pour  etudier  les  complexations  competitives  de 
plusieurs  ligands  pour  un  meme  cation  metallique  (cf.  §  3.1.)  ou  certains  titrages 
complexometriques  (cf.  §  3.4.). 

Pour  s’entrainer  :  ex.  1,  2,  3  et  4 


E)  Composition  d'une  solution  siege 
d'equilibres  de  complexation 


Doc.  9  L’ion  ethylenediaminetetra- 
acetate. 

a)  E.D.T.A.  est  hexadentate  ;  il  se  lie 
au  cation  central  par  l’intermediaire 
de  quatre  atomes  d’oxygene  et  deux 
atomes  d’azote. 

b)  L’ion  complexe  forme  a  une  struc¬ 
ture  octaedrique. 


Montrons,  sur  quelques  exemples,  comment  on  determine  la  composition  a  l’equi- 
libre  d’une  solution  a  partir  des  constantes  globales  de  formation  des  complexes  et 
de  la  composition  initiale. 

2.1  •  Formation  d'un  seul  complexe 

C’est,  par  exemple,  le  cas  des  complexes  formes  avec  le  ligand  hexadentate,  l’ion 
E.D.T.A.,  Y4-  (doc.  9). 

Exemple  : 

Un  litre  de  solution  est  prepare  par  dissolution  de  ;?o  =  0,10  mol  de  chlorure  de 
calcium  et  d’une  quantite  n  d’  ethylenediaminetetraacetate  de  sodium  (4  Na+  +  Y 4_). 
Quel  est,  en  ne  considerant  que  les  reactions  de  complexation,  I’etat  final  de  la 
solution  dans  les  trois  cas  suivants  : 
a)  n  =  0,020  mol  ?  b)  n  =  0,10  mol  ?  c)  n  =  0,15  mol  ? 

Donnee  :  log  fa  ([CaT]2-)=  10,7  . 

La  seule  reaction  a  considerer  est  la  reaction  de  Lion  Ca2+  avec  l’ion  E.D.T.A. 
d’ equation  : 

Ca2+  +  Y^  =  [CaF]2^  (1) 

de  constante  K°  =  Pi  =  5,0 . 1010  ;  elle  est  quantitative.  Etudions  les  trois  cas  en 
ecrivant  des  tableaux  d’avancement  volumique,  toutes  les  concentrations  etant  en 
mol.L-1. 


[CaT]2 


(la) 


■  n o  >  n,  Ca2+  est  en  exces  (solution  a) 

a)  Ca2+  est  en  exces :  Ca2+  +  T4- 

c « apportees » :  0,10  0,02  - 

c  en  cours  devolution  :  0,10  —  < 0,020  -  £ y 

La  reaction  etant  quantitative,  le  reactif  limitant,  ici  T4",  disparalt  quasi  totalement, 
d’oit : 

[[CaT]2-]  =  =  0,020  mol .  L_1  et  [Ca2+]  =  0,08  mol . L"1 

La  concentration  de  y4-  se  calcule  en  ecrivant,  qu’a  Tequilibre  :  Q =  ji . 

[[Cay]2-’ 


Soit :  [y4-]  =  11  r  =  5,0 . 10-12  mol .  L^1 

^i.[Ca2+] 

doit:  py  =  -  log  [y4-]  =  11,3 

■  no  =  n,  Ca2+  et  F4-  sont  en  proportions  stcechiometriques  (solution  b) 


c  «  apportees  »  : 
c  en  cours  devolution  : 


Ca2+  +  y4-  [Cay]2^  (lb) 

0,10  0,10 
0,10  -l;v  0,10 ^ 
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La  reaction  etant  quantitative,  les  deux  reactifs  disparaissent  quasi  totalement  ; 
d’ou  : 

[[Car]2-]  =  <aVt6q  =  0,10  mol.L-1 
en  ecrivant  qu’a  l’equilibre  Q$ q  =  ,  il  vient : 

[Ca2+]  =  [Y4-]  =  |[[C^  ]|  =  1,4  .  10  6  mol .  L^1 

d’ou  :  p7  =  1/2  (log  A  -  log  [[CaL]2-])  =  5,85 


(*)  Si  la  reaction  de  formation  du  seul 
complexe  present  n’est  pas  quantitative, 
la  resolution  de  l’equation  =  Q  (f^q) 
permet  de  determiner  i,v,tq  et  d’en 
deduire  les  concentrations  des  especes  en 
utilisant  les  donnees  du  tableau 

d’avancement  volumique. 

V _ _ _ 


■  n0  <  n,  r4-  est  en  exces  (solution  c) 

Ca2+  +  r4'  Car2- 

c « apportees » :  0,10  0,15  - 

c  en  cours  devolution  :  0,10  -  0,15 E,y 

Ca2+  est  le  reactif  limitant,  il  disparait  quasi  totalement ; 
d’ou  :  [[CaT]2-]  =  gv>6q  =  0,10 rnoLL"1  et  [r4"]  =  0,05  mol.L-1 

soit :  py  =  1,3 


(lc) 


En  ecrivant  qu’a  l'equilibre  =  /j ,  i  1  vient : 

[Ca2+]  =  HCarl2~J  =  4,0 . 10-11  mol.L-1 
PX.\Y4-] 

Le  document  10  donne  la  position,  sur  un  diagramme  de  predominance  en 
pL  =  -  log  [E.D.T.A.] ,  des  trois  solutions  etudiees,  ce  qui  pennet  de  verifier  la  vali- 
dite  de  l’hypothese  relative  a  la  quantitative  de  la  reaction  consideree.* ' 4 

Doc.  12  Diagramme  de  predomi-  ► 
nance  pour  le  systeme  Ca2+  /  CaY  2-. 


Pour  determiner  la  composition  d’une  solution  au  sein  de  laquelle  ne  se  forme  qu’un 
seul  complexe,  il  est  conseille  de  suivre  la  demarche  suivante  : 

1.  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  mise  en  jeu. 

2.  Determiner  les  concentrations  apportees  du  cation  metallique  et  du 
ligand. 

3.  Etablir  un  tableau  d’avancement  volumique  et  en  deduire  le  reactif 
limitant. 

4.  Exploiter  le  caractere  quantitatif  de  la  reaction  ou  resoudre  l’equation 
Pn  =  Q  (£y,eq)  Pour  determiner  ^v  ^C|  et  conclure. 

4L  Pour  s’entratner  :  ex.  5,  6,  7  et  8  ) 


[Cay]2- 

1  1 

Ca2+ 

1 

Py 

u 

5,85 

log/?  = 

1 

10,7  11,3 

solution  c 

solution  b 

solution  a 

2.2  •  Formations  de  plusieurs  complexes 

Lorsqu’un  cation  central  M  et  un  ligand  L  sont  susceptibles  de  former  plusieurs 
complexes  [ ML ,]  la  composition  de  la  solution  a  l’equilibre  depend  : 

-  des  constantes  de  formation  successives  Kfi  ; 

-  des  concentrations  apportees  en  cation  central  M  et  en  ligand  L. 


53i 


Equilibres  de  complexation 


Suivant  les  valeurs  de  Kp  les  reactions  de  formation  peuvent  etre  considerees 
comme  successives  ou  simultanees.  Nous  admettrons  comme  pour  les  reactions 
acido-basiques  (cf.  §  5.5.1.  el  chap.  16,  doc.  36)  que  les  reactions  sont  successives 
si : 

A  log  Kp  =  log  log  Kfi  2'  4 
ou  ce  qui  est  equivalent : 

Ap Kdi  =  pKdl_\  -  p Kdi  3=  4 

2.2.1.  Formations  successives  de  plusieurs  complexes 

lllustrons  ce  cas  en  etudiant  les  complexes  qui  se  forment  entre  les  ions  fer  (III) 
Fe3+  et  les  ions  oxalate  C204  . 

Exemple  : 

On  prepare  un  litre  de  solution  par  dissolution  de  /iq  =  0,10  mol  de  chlorure  de 
fer  (III)  et  d’une  quantite  n  d’  oxalate  de  sodium  (2  Na+  +  C204"). 

Quel  est  ietat  final  de  la  solution  dans  les  trois  cas  suivants  : 
a)  n  =  0,10  mol?  b)  n  =  0,20  mol  ?  c)  n  =  0,30  mol? 

Donnees  :  log  /?i([FeC204]+)  =  9,2  ;  log  /32([Fe(C204)2]-)  =  14,2  . 

Deux  complexes  sont  susceptibles  de  se  former,  selon  les  reactions  successives  sui- 
vantes  d’equation*  3  : 

Fe3+  +  C204“  =  [FeC204]+  Kn  =  ft  =  109’2  (1) 

[FeC204]+  +  C20 1  =  [Fe(C204)2]  Ka  =  folfa  =  105  (2) 

Chacune  des  reactions  est  quantitative.  D’autre  part,  vu  les  rapports  des  constantes 
Kfj ,  nous  pouvons,  en  premiere  hypothese,  considerer  que  ces  reactions  sont  suc¬ 
cessives.  Etudions  la  composition  de  chacun  des  melanges  en  utilisant  si  neces- 
saire  le  diagramme  de  predominance  des  especes  (doc.  11). 


Doc.  11  Domaines  de  predomi-  ► 
nance  des  diverses  especes  avec  : 
pKdl=-log£dl=log£fl=9,2 
P^d2  =  -  l0g^d2  =  l0g^f2  =  5,0 


[Fe(C204)2]- 

[FeC204]+ 

| 

Fe3+ 

5,0 

9,2 

pC204 

(*) 
^ft  = 


K 


dl 


Kn=  ^-  = 

A, 


[[FeC2Q4r] 
|Fe3+].|C2042-| 

|[Fe(C204)2|- 
d2  [[FeC204]+| .  [C20 


Doc.  12  L’ion  oxalatofer  (III) 
[Fe(C204)]+  se  comporte  comme  un 
ampholyte  et  se  dismute. 


■  n  =  n0  =  0,10  mol,  melange  equimolaire  (solution  a) 

•Les  reactifs  etant  en  quantites  equimolaires,  nous  pouvons  considerer  que  le  com- 
plexe  [FeC204]+  se  forme  selon  la  reaction  (1)  quantitative  : 

Fe3+  +  C20^  =  [FeC204]+  (1) 

c « apportees » (mol.L-1) :  0,10  0,10  - 

c  en  cours  devolution  (mol.L-1) :  0,10-^y  0,10-^y  t,y 


La  reaction  etant  quantitative,  les  reactifs  disparaissent  quasi  totalement,  d’ou  : 
[[FeC204]+]  =  %VM  =  0,10  mol. L-1 


La  solution  obtenue  apres  la  reaction  (1)  est  le  siege  d’un  equilibre  traduisant  le 
caractere  «  amphotere  »  de  Lion  [Fe(C204)]+  (doc.  12).  Cette  reaction  de  dismu- 
tation  a  pour  equation  : 

2  [FeC204]+  =  Fe3+  +  [Fe(C204)2]-  (3) 

de  constante  : 


[Fe3+1.r[Fe(C2Q4)2n  _Kf2  _P2 
[[Fe  C204]+]2  Kn 


=  6,3 .  10-5 
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Les  concentrations  de  Fe3+  et  [Fe(C204)2]  s’en  deduisent  en  remarquant  que  K° 
est  faible,  et  done  que  le  complexe  est  peu  dissocie  : 

[Fe3+]  =  [[Fe(C204)2]-]  =  (K°.  [[FeC204]+]2)1/2 
soit  en  prenant  [[Fe(C204)]+]  =  0,10  mol .  L_1  : 

[Fe3+]  =  [[Fe(C204)2]-]  =  7,9  .  lO*4  mol.L-1 

La  concentration  de  C’204  se  determine  a  partir  de  f}\  : 

[C2042-]  =  l|FeC2°4]+l  =  7,9  .  10-8  mol.L-1 
Pi  •  tFe3+] 

soit(*> :  pC204  =  -  log  [C2Oi  ]  =  7,1 

•  En  positionnant  le  point  representatif  de  la  solution  a  sur  un  diagramme  de 
predominance,  nous  verifions  la  coherence  des  hypotheses  effectuees  (doc.  13). 


Doc.13  L’ion  [FeC204]+  est  bien  ► 
l’espece  predominante,  alors  que  les 
ions  Fe3+  et  [Fe(C204)2]-  sontdes 
especes  minoritaires  :  les  hypotheses 
retenues  sont  done  correctes. 


[Fe(C204)2]2- 

1 

[FeC204]+ 

1_ L- 1_ 1 

Fe3+ 

1  ► 

1 

5 

1 

0 

1 

solution  a 

i  n 

9 

,2  pC204 

(*)  •  Pour  une  solution  d'ampholyte  acido- 
basique  : 

pH  =  1/2  (p/fA1  +  pKA2) 

•  Pour  la  solution  «  d’ampholyte  »  du 
complexe  [FeC204]+  : 


^dl-^d2  = 


[C204~]2 .  [Fe3+] 
[[Fe(C204)2]-] 


d’ou  : 


[Fe3+]  =  [[Fe(C204)2]1 
pC204  =  1/2  (pA'ji  +  pA'd2) 


■  Cas  n  =  0,20  mol  (solution  b) 

•  Comme  flo(C204~)  =  2  «o(Fe3+),  nous  pouvons  considerer  que  le  complexe 
[Fe(C204)2]-  se  forme  grace  a  la  succession  des  deux  reactions  (1)  et  (2)  quanti- 
tatives  et  successives  (doc.  2). 

Faisons  le  bilan  apres  la  premiere  reaction  quantitative  : 

Fe3+  +  C20j-  =  [FeC204]+  (1) 

c « apportees » (mol.L-1) :  0,10  0,20  - 

c  apres  (1) :  e  0,10  0,10 

en  notant  e  la  concentration  des  ions  Fe3+,  non  nulle  mais  tres  faible. 

Les  ions  C204  ,  en  exces  par  rapport  aux  ions  Fe3+  reagissent  alors  avec  les  ions 


[FeC204]+.  Le  bilan  de  cette  seconde  reaction  est  alors  : 

[FeC204]+ 

+  c2of  = 

[Fe(C204)2]- 

c  apres  (1)  (mol.L-1) : 

0,10 

0,10 

- 

c  apres  (2)  (mol.L-1) : 

s’ 

£' 

0,10 

d’ou  : 

[[Fe(C204)2]-]  = 

0,10  mol.L-1 

Les  concentrations  de  C204  et  [FeC204]+  se  deduisent  de  cette  seconde  reaction 
de  constante  K(2  =  fi2!  fix'- 

£’  =  [[FeC204]+]  =  [C205l  =  ([[Fe(C204)2]-] /^f2)1/2 
soit :  [[FeC204]+]  =  [C20|  ]  =  1,0  .  K)  3  mol .  L_1 

soit :  pC204  =  -  log  [C20ib  =  3,0 

La  concentration  en  ions  Fe3+  se  determine  a  partir  de  : 

3+  =  [[FeC2041  1  =  ^  10_10  mol>L-l 

P\  ■  [C204  _] 

•  En  positionnant  le  point  representatif  de  la  solution  b  sur  un  diagramme  de 
predominance,  nous  verifions  encore  la  validite  des  hypotheses  faites  (doc.  14). 


Doc.  14  L’ion  [Fe(C204)2]_  est 
bien  l’espece  predominante,  alors 
que  les  ions  C204  et  [FeC204]+ 
sont  des  especes  minoritaires  :  les 
hypotheses  retenues  sont  correctes. 


[Fe(C204)2]- 

•  1 

[FeC204]+ 

1  1  1  1 

Fe3+ 

|  ^ 

•  1 

5 

1  1  1  1 

0  9 

,2  PC204 

solution  b 
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Doc.  1 5  Un  exces  de  lignand  favo- 
rise  la  formation  du  complexe  de 
plus  fort  indice  de  coordination. 


■  n  =  0,30  mol  (solution  c) 

•  Comme  no(C204~)  =  3  «o(Fe3+),  nous  pouvons  considerer  que  [Fe(C204)2r  est 
Fespece  predominante  avec  : 

[[Fe(C204)2]_]  =  0,10  mol.L-1. 

Alors  :  [C2o|“]  =  [C2o|_]0  -  2[[Fe(C204)2]-]  =  0,10  mol .  L_1 

soit :  PC2O4  =  1,0 

[Fe3+]  et  [[FeC204]~]  se  determinent  en  ecrivant  qu’a  Fequilibre  <2teq  =  ^fl  et 
Q2eq  =  Kf2  ; soit  [[FeC204]+]  =  1,0. 10~5 mol.L-1  et  [Fe3+]  =  6,3. 10  14 mol.L 

•  Dans  ce  dernier  cas,  PC2O4  =  1,0  ;  les  hypotheses  faites  sur  la  nature  de  Fespece 
preponderate  sont  validees  (doc.  15). 


► 

[Fe(C204)2r 

[FeC204]- 

Fe3+ 

T 

5 

0 

),2  PC204 

solution  c 


Remarque 

ILorsque  no(C204~)  <  ng(Fe3+)  le  ligand  est  en  defaut,  on  peut  alors  considerer  que  seul 
le  complexe  [FeC204]+  se  forme,  le  probleme  est  alors  identique  a  celui  etudie  au  para¬ 
graphs  2.1.  (cas  a). 


Doc.  16  La  simulation  permet  de 
verifier  les  resultats  trouves  par  le 
calcul  et  de  confirmer  les  hypotheses 
faites  : 

•pour  pC204  =  pKd], 

[Fe3+]  =  [[FeC204]+] 

•  pour  pC204  =  pKd2, 

[[FeC204]+]  =  [[Fe(C204)2]  ] 


► 


■  L’ utilisation  d’un  logiciel  de  simulation  permet  de  retrouver  les  resultats  ci-des- 


Pour  determiner  la  composition  d’une  solution  au  sein  de  laquelle  peuvent  se  for¬ 
mer  plusieurs  complexes,  de  fa£on  successive* ,  il  est  conseille  de  suivre  la 
demarche  suivante  : 


(*)  Les  formations  des  complexes  sont 
successives  si : 

ApKdi  =  p Kdi_i  -  p Kdi  ^  4 

V  _ _  y 


1.  Comparer  les  concentrations  ou  quantites  apportees  de  ligand  et  de  cation 
metallique  et  en  deduire  le  complexe  susceptible  de  se  former  de  facon  pre¬ 
dominante. 

2.  Etablir  des  tableaux  d’avancements  volumiques  pour  determiner  la 
concentration  de  ce  complexe,  puis  celles  des  autres  especes  presentes. 

3.  Envisager  le  cas  echeant  les  consequences  de  l’existence  d’eventuelles 
reactions  de  dismutation. 


<€£  Pour  s’entrainer  :  ex.  9  ) 
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2.2.2.  Formations  simultanees  de  plusieurs  complexes 

C’est  le  cas,  par  exemple,  lorsque  les  reactions  de  formation  des  complexes  ne  sont 
pas  quantitatives  et/ou  lorsque  les  constantes  de  formation  successives  sont  des 
grandeurs  voisines  (Alog  Kfj  <  4).  Illustrons  ce  cas  a  l’aide  des  complexes  formes 
par  les  ions  fer  (III)  et  les  ions  sulfate. 


[Fe(S04)2]— 

[FeS04]+ 

Fe3+ 

- 

3,2  4,2  PS04 


Doc.  17  Diagramme  de  predominance 
des  especes.  Comme  ApK^  =  1,0,  les 
deux  complexes  se  forment  simultane- 
ment : 


P^dl  =  logKfi  =  4,2 
et  Vk<\2  =  log^r2  =  3,2 


Exemple  : 

Les  ions  fer  (III)  Fe3+  reagissent  avec  les  ions  sulfate  SO  ^  pour  donner  deux  com¬ 
plexes  :  [FeS04]+  (log  =  4,2)  et  [Fe(S04)2r  (log  fa  =  7,4). 

A  V\  =  10  mL  de  solution  de  chlorure  de  fer  (III)  FeCl3  de  concentration 
Ci  =  0,10  mol.L  ,  on  ajoute  F2  =  12,5  mL  de  solution  de  sulfate  de  sodium 
Na2S04  de  concentration  C2  =  0,10  mol .  L  1 .  Quelle  est  la  composition  finale  de 
la  solution  ? 

Deux  complexes  sont  susceptibles  de  se  former  selon  les  reactions  suivantes,  d’equa- 
tions  : 

Fe3+  +  SO2-  =  [FeS04]+  Kn  =  fa  =  104’2  (1) 

[FeS04]+  +  S04_  =  [Fe(S04)2r  Kn  =  fajfa  =  103’2  (2) 

ApA'd,-  =  pKdl  -  pK2  =  log Kn  -  logATfi  =  1. 

Comme  ApA^,-  est  inferieur  a  4,  les  deux  complexes  vont  se  former  simultanement 
(doc.  17). 


c;  = 

CyVi 

\ 

=  0,044  mol.L-1 

vl  +  v2 

Ci  = 

c2.v2 

=  0,056  mol.L-1 

_ y 

V _ 

vl  +  v2 

La  composition  de  la  solution  se  determine  en  faisant  le  bilan  de  ces  deux  reactions 
de  formation.  Exprimons  les  concentrations  des  diverses  especes  du  systeme  en 
notant  f,y\  et  E,y2  les  avancements  volumiques  des  reactions  (1)  et  (2). 


equation 

Fe3+ 

•SO2 

[FeS04]+ 

[Fe(S04)2]_ 

c  apportees^  7 

c. 

— 

— 

c  apres  la  reaction 

(1) 

c\  -  \v\ 

C2  -  Z>V2 

kvi 

— 

c  en  prenant  en 
compte  (1)  et  (2) 

(C[-%v  t) 

(C2  ~kn~kv2) 

(kvi  ~  %V2) 

kv2 

A  l’aide  des  expressions  de  A^i  et  : 


(^Vl,6q  SV2,eq)  A/2.cq 

Afi  =  — ; — - ; - - -  >  %  =  — - - - ; — - - - 

(Q  1  (^2  -  - l' I  ,6q  '  A’2.cql  Lv'l.cq  “  b  V2,eq)  *  (fa  -  V' I ,cq  '  ?V2,6q) 

il  est  alors  possible  d’obtenir  un  systeme  de  deux  equations  a  deux  inconnues  que 
Lon  resout  a  l’aide  d’une  calculatrice  ou  d’un  ordinateur. 

Cette  methode,  applicable  lorsque  le  nombre  de  complexes  est  limite,  devient  rapi- 
dement  inutilisable  quand  le  nombre  de  complexes  est  eleve.  II  est  alors  preferable 
d’utiliser  une  methode  informatique  de  simulation. 


Precisons  cette  methode  dans  le  cas  de  l’exemple  traite. 


II  suffit  de  tracer,  a  l’aide  d’un  logiciel  de  simulation,  les  graphes  des 
pourcentages  des  diverses  especes  contenant  l’ion  fer  (III)  en  fonction  du 
volume  de  solution  de  sulfate  de  sodium,  a  0,10  mol .  L  1 ,  ajoute  a  10  mL  de  solu¬ 
tion  de  chlorure  de  fer  (III),  a  0,10  mol .  L  1 . 
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II  est  alors  possible  d’identifier,  sur  le  trace  obtenu,  la  solution  S  etudiee  corres- 

2— 

pondant  a  V(S04  )  =  12,5  mL  (doc.  18)  et  d’en  determiner  la  composition. 


Doc.  1 8  Graphes  simules  des  pour- 
centages  des  diverses  especes  conte- 
nant  l’ion  fer  (III)  en  fonction  du 
volume  de  sulfate  de  sodium  a 
0,10  mol. L_1  ajoute  a  10  mL  de 
solution  de  chlorure  de  fer  (III)  a 
0,10  mol.  L"1. 

Pour  PSO4  =  pK(|| , 

[Fe3+]  =  [[FeS04]+]  ; 
pour  P.SO4  =  pK(p , 

[[FeS04]+]  =  [[Fe(S04)2]-] 


%  especes 


-log  [S041  =  3,4  ;  soil  [SO4-]  =  4,0 . 10~4  mol .  L~] 

%  (Fe3+)  =  9  %  ;  %  ([FeS04]+)  =  57  %  ;  %  ([Fe(S04)2]-)  =  34  %. 

La  quantite  totale  de  fer  (III)  introduite  est  egale  a  n  =  1,0.  1 0  3  mol  et  le  volume 
total  de  la  solution  est  V  =  22,5  mL  ;  d’oii : 


[Fe3+]  =  0,09x1,0-1 0~3 
22,5 .  10“3 


=  4,0. 10-3  mol.L-1 


[[FeS04]+]  =  0,57  X  1,0 ' 1.°  3  =  2,5. 10^2  mol.L-1 
22,5  .  10“3 


[[Fe(S04)2]  ]  = 


0,34x1,0-  10~3 

22,5 .  10“3 


1,5.1 0  2  mol.L' 1 


E)  Stabilite  d'un  complexe 


Considerons  un  ion  central  M  donnant  avec  le  ligand  L  un  complexe  [MLp],  Ce 
complexe  peut  etre  totalement  ou  partiellement  detruit : 

•sous  Faction  d’un  autre  ligand  L',  susceptible  de  donner  avec  M  un  complexe 
[ML'c/\  plus  stable  que  [MLp\ ; 

•  sous  Faction  d’un  autre  ion  central  Af  susceptible  de  donner  avec  L  un  complexe 
[M'Lr]  plus  stable  que  [MLp]  ; 

•  sous  Faction  d’un  acide  HA  susceptible  de  protoner  le  ligand  L  : 

L  +  HA  =  LH+  +  A~ 


et  done  de  provoquer  la  dissociation  du  complexe  [MLp]  . 

Etudions  ces  trois  cas  a  l’aide  d’exemples.  Nous  verrons  au  chapitre  18  le  cas  ou 
le  cation  M  ou  le  ligand  L  participent  egalement  a  des  reactions  de  precipitation. 
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3.1  •  Competition  de  ligands 

pour  un  meme  cation  central! ) 

Soit  un  ion  central  M,  susceptible  de  donner  le  complexe  [MLp\  avec  le  ligand  L 
de  constante  globale  Pp  et  le  complexe  [ML'q\  avec  le  ligand  L'  de  constante  glo- 
bale  P'q  ■  Si  Ton  ajoute  une  solution  contenant  le  ligand  L'  a  une  solution  cove¬ 
nant  le  complexe  [MLp\,  il  s’etablit  l’equilibre  : 

[MLp\  +  qL  =  [ML\\  +pL 

de  constante1  1 : 


K°  =  P'qIPP 


(17.10) 


Si  K°  est  nettement  superieur  a  1  et  si  le  ligand  L'  est  introduit  en  proportions  stce- 
chiometriques  ou  en  exces,  le  complexe  [MLp]  est  detruit.  Dans  le  cas  contraire, 
les  deux  complexes  coexistent.  Des  diagrammes  de  predominance  en  fonction  de 
pM  facilitent  l’etude  de  tels  systemes. 


APPLICATION  2 


Complexes  de  I'ion  magnesium  Mg 


2  + 


'ion  magnesium  Mg2+  donne  avec  l’ ion  oxinate,  note  Ox~, 
m  complexe  [MgOx]+  (log  p  =  4,7)  et  avec  lion  E.D.TA., 
note  Y4^,  un  complexe  [MgF]2-  (log  P'  =  8,7). 

A  10,0  mL  de  solution  contenant  lion  oxinatomagnesium 
(II)  [MgOx]+  a  0,20  mol .  L  ,  on  ajoute  10,0  mL  de  solution 
d’ E.D.TA.  a  0,20  mol .  L_1 .  Determiner  la  composition  de  la 
solution. 

La  reaction  preponderate  est  la  reaction  entre  Lion  oxina¬ 
tomagnesium  (II)  et  I’ion  E.D.T.A.  Y4  (doc.  19) : 

[MgOx]+  +  Y4~  =  [Mg  Y]2~  +  Ox~ 

de  constante  K°  :  K®  =  p'  /  P  =  1,0 . 104 


p. 

fro 

CD  -j 

^  5 

CD 

c  c 


CD 

3  CL 

U  o'¬ 
er  3 

t/3  tn 

aw, 


Doc.  19  Un  diagramme  de  predominance  trace  en 
fonction  de  pMg  permet  de  retrouver  le  sens  devo¬ 
lution  du  sy steme.  L’ion  Y4  donne  avec  Mg2+  un 
complexe  plus  stable  que  I’ion  Ox  ",  e’est  le  plus  fort 
accepteur  d’ions  Mg2+  des  deux  ligands  en  competi¬ 
tion. 


Faisons  le  bilan  de  cette  reaction  qui  est  quantitative  en  n’ou- 
bliant  pas  la  dilution  qui  se  produit  lors  du  melange  : 


c  «  apportees  » 
(mol .  L-1) 
c  a  l’equilibre 
(mol.L-1) 


[MgOx]+  +  F4-  =  [MgF]2-  +  Ox~  (1) 
0,10  0,10 

0,10 


e  e  0,10 

d’ou  :  [[MgF]2-]  =  [Ox~]  =  0,10  mol.L-1 


et :  [[MgOx]+  =  [Y 


-  rv4-i 


[[MgF]2-] .  [Ox 


K 


0 


1/2 


=  1,0.  ir3 mol.L-1 

La  concentration  en  ion  Mg2+  peut  se  determiner  a  l’aide  de 
la  constante  de  formation  de  l’un  ou  l’autre  des  deux  com¬ 
plexes  ;  par  exemple  : 


[Mg2+]  = 


[[Mgo.x-r 

p.[Ox-\ 


1/2 


2,0. 10-7  mol.L-1 


soit :  pMg  =  6,7 

En  reportant,  sur  un  diagramme  de  predominance  en  pMg  = 
-  log  [Mg2+],  le  point  representatif  de  la  solution,  nous  veri- 
fions  la  validite  des  resultats  obtenus  et  done  de  l’hypothese 
retenue  (doc.  20). 


4,7 


[MgF]2 


r\- 


[MgOx]+ 

Ox~  6,7  8 \l  pMg 

solution  etudiee 

Doc.  20  Les  ions  [MgY]2  et  Ox  sont  les  especes 
predominantes  de  la  solution  a  l’equilibre. 
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Doc.21  La  reaction  qui  se  produit 
est  quantitative  : 

FiP  —  lO*^4- 3,0)  =  2,5 . 10® 


Un  diagramme  analogue  a  celui  du  document  19  permet  d’interpreter  l’experience 
realisee  au  paragraphe  1.1. 

L’ion  Fe3+  donne  avec  l’ion  oxalate  CLCFj ~  un  complexe  plus  stable  que  celui  qu’il 
donne  avec  l’ion  thiocyanate  SCN  .  Aussi  la  reaction  d’equation  : 

[FeSCN]2+  +  C20^=  [FeC204]+  +  SCN- 

rouge  vert  pale 

a-t-elle  une  constante  K°  tres  superieure  a  1  (doc.  21). 

Pour  s’entrainer  :  ex.  12  et  13) 

3.2  •  Competition  de  plusieurs  cations  centraux 
pour  un  meme  ligand 

Soit  un  ligand  L,  susceptible  de  donner  le  complexe  [MLp]  avec  l’ion  central  M  de 
constante  globale  pp,  et  le  complexe  [M'Lq],  avec  l’ion  central  M'de  constante  glo- 
bale  pq . 

Si  Fon  ajoute  une  solution  contenant  1‘ion  central  M  a  une  solution  contenant  le 
complexe  [MLp],  il  s’etablit  l’equilibre  : 

q  [MLp\  +pM'  =  p  [M'Lq\  +qM 

de  constante*  3  : 


K"  =  (p')P/(pp)‘l 


(17.11) 


Si  K®  est  nettement  superieur  a  1  et  si  l’ion  central  Af  est  introduit  en  proportions 
stoechiometriques  ou  en  exces,  le  complexe  [MLp\  est  detruit.  Dans  le  cas  contraire, 
les  deux  complexes  coexistent.  Des  diagrammes  de  predominance  en  fonction  de 
pL  facilitent  1 ’etude  de  tels  systemes. 


APPLICATION  3 


Complexes  de  Non  E.D.T.A.  Y4 


L’ion  E.D.T.A.  Y 4  donne  des  complexes  avec  I’ion  cal¬ 
cium  (log  p([ CaF]2-)  =  10,6)  et  avec  I’ion  magnesium 
(log  /F([MgF]2-)  =  8,7). 

A  10,0  mL  de  solution  contenant  le  complexe  [MgF]2- 
a  0,20  mol .  L  ] ,  on  ajoute  10,0  mL  de  solution  de 
chlorure  de  calcium  a  0,20  mol .  L~* .  Quelle  est  la  com- 
position  de  la  solution  a  V  equilibre  ? 


CL  o- 
03  o 

Ug 

C  CD 
CA  c 

2  3 
*  ^ 

eg 

>— i-j 

O  ^ 
2- 

CA  | 


Doc.  22  L’ion  Ca2+  donne  avec  Y4- 

un  complexe 

plus  stable  que  l’ion  Mg2+,  e’est  le  plus  fort  accepteur 
d’ions  Y4-  des  deux  cations  en  competition. 


La  reaction  qui  se  produit  est  la  reaction  entre  le  com¬ 
plexe  [MgF]2-  et  Fion  calcium  (doc.  22) : 

[MgF]2-  +  Ca2+  =  [CaF]2-  +  Mg2+  (1) 

de  constante  de  reaction  =  /?/ p’  =  101’9  =  79  ;  la 
reaction  n’est  pas  quantitative. 

Determinons  la  composition  du  systeme  correspondant 
en  n’oubliant  pas  la  dilution  qui  se  produit  lors  du  melange. 

[MgF]2"  +  Ca2+  =  [CaF]2-  +  Mg2+ 
c  «  apportees  »  (mol .  L_1) : 

0,10  0,10 
c  a  1’ equilibre  (mol .  L_1) : 

Of  10  —  ^V,eq  0, 10  —  £v,eq  ^V,eq  ^V,t  q 

&2 

5y,eq 


A  l’equilibre  :  Q,-.n  =K°  = 

q  (0,10- ^ 

d’ou  :  £v,eq  =  9,0 . 10~2  mol .  L_1 

soit :  [[CaF]2-]  =  [Mg2+]  =  9,0 . 10“2  mol .  L_1 
et :  [[MgF]2-]  =  [Ca2+]  =  1,0 . 10“2  mol .  L_1 
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La  concentration  en  ion  K4  se  determine  a  l’aide  de  la 
constante  de  formation  de  l’un  des  complexes,  par 
exemple  : 


[74-]  = 


[[MgL]2-]  _  1CT8'7 


=  2,2. 10-10  mol.L-1 


r '  ■  [Mg2+] 
soit :  py  =  9,65 

En  reportant,  sur  un  diagramme  de  predominance  en 
pY  =  -  log  [K4  ],  le  point  representatif  de  la  solution,  il 
est  possible  de  verifier  la  validite  des  resultats  obtenus 
et  done  de  l'hypothese  retenue  (doc.  23). 


[Calf 


Ca 


2+ 


[MgL]2 


Mg' 

solution  etudiee 


2+  10’6 


Doc.  23  Les  ions  [CaY]2  et  Mg2+  sont  les  especes 
predominantes  de  la  solution  a  l’equilibre. 


cl  Pour  s’entrainer  :  ex.  14 


3.3  •  Competition  d'un  ion  metallique 

et  de  Non  hydronium  pour  un  ligand 


Soit  un  ligand  L  susceptible  de  donner  le  complexe  [MLp\  avec  l’ion  central  M  de 
constante  globale  /3p . 

Le  ligand  L  possede  necessairement  un  doublet  non  liant ;  e’est  done  une  base,  sus¬ 
ceptible  de  fixer  un  proton.  C’est  la  base  conjuguee  de  l’acide  faible  LH+  de  constante 
Ka. 

Si  Ton  ajoute  une  solution  d’acide  fort  a  une  solution  contenant  le  complexe  [MLp\, 
il  s’etablit  l’equilibre  : 


[MLp]  +  p  H30+  =Af  +  p  HL+  +  p  H20 

„  i 


(17.12) 


Si  K®  est  nettement  superieur  a  1  et  si  l’acide  fort  est  introduit  en  proportions  stce- 
chiometriques  ou  en  exces,  le  complexe  [MLp]  est  detruit.  Dans  le  cas  contraire, 
les  differentes  especes  coexistent. 


APPLICATION  4 


Dissociation  du  complexe  [CeF]2+  en  milieu  acide 


A  Vj  =  10,0  mL  de  solution  de  fluorure  de  sodium 
NaF  a  C\  =  0,20  mol.L-1,  on  ajoute  V2  =  10,0  mL 
de  solution  de  sulfate  de  cerium  (III)  Ce2(S04)3  a 
C2  =  0,10  mol.L-1. 

A  la  solution  obtenue,  on  ajoute  sans  dilution  une 
quantite  n  d' acide  chlorhydrique  HC1  jusqu’ ace  que 
50  %  du  cerium  (III)  soit  complexe. 


1)  Determiner  les  concentrations  de  Ce3+,  F  ,  [CeF]2+ 
dans  la  solution  avant  I’ajoutde  l' acide  chlorhydrique. 

2)  Determiner  ces  memes  concentrations  apres  I’ajout 
de  l’ acide  chlorhydrique. 


3)  En  deduire  le  pH  de  la  solution  et  la  valeur  de  n. 
Donnies  :  log  /?(  [CeF]2+)  =4,1 ;  p KA  (HF/F-)  =  3,2  . 


1)  Lors  du  melange  de  V\  et  V2>  il  se  produit  une  reaction 
entre  l’ion  cerium  (III)  et  Lion  fluorure  selon  l’equation : 

Ce3+  +  F"  ^  [CeF]2+  (1) 

de  constante  de  reaction  jj  =  104-1  =  1,3  .  104  . 
La  reaction  est  quantitative  ;  faisons  le  bilan  de  cette 
reaction.  En  tenant  compte  de  la  dilution,  il  vient : 

Ce3+  +  F-  =  [CeF]2+ 
c  «  apportees  »  (mol.L-1)  0,10  0,10 

c  a  l’equilibre  (mol.L-1)  £  £  0,10 

A  l’equilibre  :  [[CeF]2+]  =  0,10  mol.L-1 


et : 
soit : 


e=  [Ce3+]  =  [F-]  = 


|[[CeF]2+]|1/2 


[Ce3+]  =  [F  ]  =  2,8  .  10-3  mol .  L-1 
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c’est-a-dire  :pF  =  -  log  [F-]  =  2,55  (doc.  24) 


[CeF] 


2+ 


- 1  2,55 

/ 

solution  etudiee 


Ce3+ 


4,1 


pF 


Doc.  24  L’ion  [CeF]2+  est  l’espece  predominante  de 
la  solution  a  l’equilibre. 


2)  L’ajout  d’acide  chlorhydrique  provoque  la  protonation 
de  l’ion  fluomre  ce  qui  deplace  l’equilibre  ci-dessus  dans 
le  sens  inverse  ou  sens  2  et  provoque  la  dissociation  du 
complexe.  L’equation  de  cette  reaction  s’ecrit : 

[CeF]2+  +  H30+  =  Ce3+  +  HF  +  H20  (2) 


Sa  constante  vaut : 

K°  =  1  /(P.KA)  =  0,13 

La  reaction  n’est  pas  quantitative,  cependant  l’ajout  d’un 
exces  d’acide  chlorhydrique  deplace  cet  equilibre  dans 
le  sens  1. 


Lorsque  50  %  d’ions  cerium  (III)  sont  complexes  : 

[Ce3+]  =  [[CeF]2+]  =  0,050  rnol.L-1 
Le  systeme  se  situe  a  la  frontiere  entre  ces  deux  especes 
et  pF  =  p Ka  =  log  fd  —4,1. 

Soit :  [F-]  =  lO^-1  =  7,9 . 10“5  mol .  L“3 


3)  En  ecrivant  la  conservation  de  l’element  fluor,  il  vient : 

[HF]  =  [F-]0  -  [F“]  -  [[CeF]2+]  =  0,05  mol .  L_1 
Le  pH  de  la  solution  se  determine  a  l’aide  de  la  relation  : 

pH  =  p/fA  +  log(£i 


soit:  pH  =  0,40  et  [H30+]  =  0,40  mol.  L-1 

•  n  est  la  quantite  d’ions  H30+,  introduits  dans  la 
solution  : 


d’oii : 
soit : 
d’oii : 


n  —  n  (H30+)jntrocjuits 


—  n  (H30  )ayant  reagi  selon  (2)  n  (H30+)libre 
n  =  n(HF)  +  «(H30+)ijbre 
«  =  (Vi+F2)([HF]  +  [H30+]) 


n  =  9,0  mmol 


Pour  s’entrainer  :  ex.  15  ) 


E)  Titrages  complexometriques 


+  V0  mL  solution  tampon  pH  =  10,2 
+  N.E.T. 

Doc.  25  Dispositif  experimental 
pour  le  titrage  d’une  solution  d’ions 
Ca2+  par  une  solution  d’E.D.T.A. 


Comme  les  titrages  acido-basiques,  les  titrages  complexometriques  seront  plus 
particulierement  etudies  en  travaux  pratiques.  Dans  ce  paragraphe,  nous  allons 
presenter  un  exemple  tres  classique  de  titrage  complexometrique. 

La  reaction  tie  complexation  mise  en  jeu  pour  le  titrage  doit  etre  unique,  c’est  la 
raison  pour  laquelle  les  systemes  oil  ne  peuvent  se  former  qu’un  seul  complexe 
sont  les  plus  souvent  utilises. 

Cette  reaction  doit  etre  egalement  quantitative  et  rapide. 

La  fin  de  la  reaction  de  titrage  ou  equivalence  est  le  plus  souvent  determinee  a 
l’aide  d’indicateurs  colores  specifiques.  Ce  sont  generalement  des  couples  ligand- 
donneur  de  ligand,  L'  /  ML’ ,  dont  les  deux  formes  ont  des  teintes  differentes. 
L’ion  E.D.T.A,  F  ,  dormant  avec  de  tres  nombreux  cations  metalliques,  des  com¬ 
plexes  dont  la  reaction  de  formation  repond  a  ces  criteres,  est  souvent  utilise  pour 
des  titrages  complexometriques  ;  aussi  allons-nous  etudier  le  titrage  d’une  solution 
d’ion  calcium  par  une  solution  d’E.D.T.A. 

4.1  •  Principe  du  titrage,  consequences 

Une  solution  d’E.D.T.A.,  de  concentration  Cj  connue,  est  ajoutee  a  la  burette  a 
un  volume  precis  V2  de  solution  contenant  des  ions  calcium  a  la  concentration  C2 
a  determiner  (doc.  25). 

La  reaction  de  titrage  peut-etre  schematisee  par  F  equation  : 

Ca2+  +  Y4-  =  [CaF]2-  (1) 

sa  constante  valant  K®  -  j3-  1010’6  =  4,0 . 1010  ,  elle  est  quantitative. 
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Equilibres  de  complexation 


A  I’equivalence  : 

«o(Ca2+)  -  «(Y4  )verse  a  [’equivalence 

soit : 

c2.v2  =c,.vUq 

Les  reactifs  et  produits  de  la  reaction  de  titrage  etant  incolores,  un  indicateur  de 
fin  de  reaction,  ici  le  noir  eriochrome  T(N.E.T.),  est  necessaire  pour  reperer  l’equi- 
valence. 

L’E.D.T.A.,  ou  ion  ethylenediaminetetraacetate  Y4  ,  est  une  tetrabase  correspon- 
dant  au  tetraacide  H4Y  de  =  2,0  ;  2,7  ;  6,2  et  10,2  (doc.  26). 

Doc.  26  Domaines  de  predomi-  ► 
nance  de  l’acide  ethylenediaminete- 
traacetique  H4Y . 

Afin  que  le  titrage  ne  soit  pas  perturbe  par  d’eventuelles  reactions  acido-basiques 
auxquelles  participerait  l'ion  Y4  ,  la  solution  dosee  est  tamponnee. 

L’efficacite  de  l’indicateur  colore  depend  du  pH  de  la  solution  dosee,  F  experience 
montre  que  c’est  au  voisinage  de  pH  =  10  que  le  titrage  est  le  plus  precis. 

Nous  admettrons,  pour  simplifier,  que  la  solution  est  tamponnee  a  pH  =  pA"a4  =  10,2 . 
Un  melange  ion  ammonium-ammoniac  NH4  /  NH3  est  generalement  utilise  pour 
realiser  la  solution  tampon. 


h4y 

_ 

H3r- 

H,Y2- 

HE3" 

Y4- 

1 ^ 

0- 

K) 

3  2; 

7  6,: 

2  10'2  14  pH 

Remarques 


•La  solution  titrante  d’E.D.T.A.  est  preparee  au  laboratoire  a  partir  du  compose  solide 
Na2H2Y  beaucoup  plus  soluble  que  Na4Y.  Cependant  a  pH  =  10,2  la  solution  titrante  est 
un  melange  equimolaire  d’ions  Y4~  et  HY3~. 

•  Lors  de  l’ajout  de  la  solution  d'E.D.T.A.  deux  reactions  se  produisent  en  presence  du 
tampon  NH4  /  NH3  : 


[CaY]2 


de  constante  K 


et 


de  constante  \  = 


Ca2+  +  Y4^ 

P=  4,0.1010 

Ca2+  +  HY3-  +  NH3  =  [CaY]2- 
km  =  4,0. 109 


+  nh; 


in 


(2) 


JTa(NHJ/NH3) 

Ces  deux  reactions  etant  quantitatives,  nous  admettrons  pour  simplifier  I’ecriture 
que  la  reaction  de  titrage  peut  etre  representee  par  la  seule  ecriture  de  (1 ). 


4.2  •  Determination  de  I'equivalence 


L’indicateur  de  fin  de  reaction  utilise  pour  reperer  I’equivalence  de  ce  titrage  est 
generalement  le  noir  eriochrome  T  (N.E.T.).  C’est  un  triacide  H3 Ind,  dont  la 
premiere  acidite  est  forte,  les  deux  autres  ayant  pour  pA'a/  :  6,3  et  11,5. 
La  couleur  de  cet  indicateur  depend  du  pH  (doc.  27).  A  pH  =  10,2,  le  noir 
eriochrome  T  est  bleu,  couleur  de  l’espece  Hind2  . 


Doc.  27  Domaines  de  predomi¬ 
nance  et  teintes  du  noir  eriochrome 


T,  H 3Ind. 


► 


H  2Ind- 

Hind2- 

Ind 3 

rose 

bleu 

orange 

- • - 

- 

6,3  10,2  11,5  pH 


Cet  indicateur  donne  avec  les  ions  calcium  un  complexe  de  couleur  rouge  vio- 
lace  selon  la  reaction  d’ equation  : 

Ca2+  +  Hind1-  +  NH3  =  [Ca Ind]-  +  NH4  (3) 

bleu  rouge  violace 


5. 
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Doc.  28  Competition  entre  les 
ligands  F4  et  IncP  . 


(*)  Deux  ions  metalliques  sont  titres 
separement  par  un  ligand  L  si  les 
constantes  de  formation  des  deux 
complexes  susceptibles  de  se  former  sont 
telles  que  : 

ApKfj  5*  4 

\ _ _ _ / 


Pour  realiser  le  titrage,  on  introduit  initialement  un  volume  precis  Vi  de  solution 
contenant  des  ions  calcium  Ca2+  a  doser,  un  volume  Vo  de  solution  tampon  de 
pH  =  10,2  et  quelques  gouttes  de  solution  de  noir  eriochrome  7  . 

Le  complexe  [Ca Ind]~  se  forme  :  la  solution  est  alors  rouge  violace. 

Lors  de  l’ajout  de  la  solution  titrante  d’E.D.T.A.,  les  ions  F4  reagissent  avec  les 
ions  Ca2+  libres,  selon  F  equation  : 

Ca2+  +  Y4^  =  [CaF]2~  /?  =  1010’7 

Puis,  lorsque  tous  les  ions  Ca2+  libres  ont  reagi,  Lion  E.D.T.A.  F4  reagit  avec  le 
complexe  [Ca//tc/]  ,  selon  Fequation  : 

[Ca Ind]-  +  Y4~  +  NH4  =  [CaF]2~  +  Hind2”  +  NH3 
rouge  violace  incolore  incolore  bleu 

Lorsque  [H Ind2~]  >  10  .  [[Ca/nt/]-],  la  solution  est  bleue  ;  on  peut  alors  conside- 
rer  que  tous  les  ions  calcium  initialement  introduits  ont  reagi  et  que  Fequivalence 
est  atteinte.  Le  reperage  de  Fequivalence  est  un  exemple  concret  de  competition 
entre  deux  ligands  F4-  et  Ind3~  pour  un  meme  cation,  l’ion  Ca2+  (doc.  28). 

Remarques 

•  Le  complexe  [Mg/;jd]“  a  une  teinte  rouge  violace  beaucoup  plus  vive  que  celle  de 
[Ca Ind]~  ;  aussi  sa  presence,  meme  a  l’etat  de  trace,  facilite-t-elle  le  reperage  de  Fequi¬ 
valence. 

•  II  est  possible  de  tracer,  a  Faide  de  logiciels  de  simulation,  les  graphes  pL  =f(V)  ou 
p M  =f(V)  pour  ces  titrages. 

II  suffit,  comme  pour  les  titrages  acido-basiques,  d’etablir  des  tableaux  d’avancement  et 
de  considerer  les  differens  cas  :  V  =  0  ;  0  <  V  <  Eg  >'  V  =  Eg  ;  V  >  Fg 
De  tels  traces  ne  sont  interessants  que  s’il  est  possible  de  les  comparer  a  des  graphes  expe- 
rimentaux  ;  ce  n’est  le  cas  que  lorsque  des  electrodes  specifiques  peuvent  etre  utilisees 
pour  mesurer  pL  ou  pM,  ce  qui  est  assez  rare. 

En  revanche,  la  simulation  de  titrages  complexometriques  a  Faide  de  logiciels  appropries 
permet  d’interpreter  des  phenomenes  experimentaux  en  particulier  lorsque  d’autres  reac¬ 
tions  (acido-basiques,  precipitations,  ...)  se  produisent  simultanement  (cf.  chap.  18). 


APPLICATION  5 


Durete  d'une  eau 


1 


On  dose,  en  presence  d’une  solution  tampon  de 
pH  =  10,2,  V\  =  50  mL  d’  eau  minerale  contenant  des 
ions  calcium  et  magnesium, par  une  solution  d’E.D.T.A. 
de  concentration  C 2  =  L0 . 10^2  mol.L-1. 

Le  volume  verse  a  l’ equivalence  est  fAeq  =  8,6  mL  . 
Donnees : 

log  /?(CaF2-)  =  10,6  et  log  p  (MgF2-)  =  8,7  . 

1)  Quelle  est  la  concentration  globale  C  \  en  ions  magne¬ 
sium  et  calcium  de  cette  eau  ? 

2)  La  durete  d’  une  eau  est  donnee  : 

-soit  par  sa  concentration  C  tot  ale  en  ions  magnesium 
et  calcium  (generalement  exprimee  en  mmol .  L_1) ; 
-soit  par  son  degre  hydrotimetrique  °TH,  defini  par  : 

1  °TH  =  10. C  avec  C  en  mtnol.L-1 


Quelle  est  la  durete  de  l’ eau  analysee  exprimee  dans 
ces  unites  ? 


1)  Vu  les  valeurs  de  ft  et  /i’,  les  ions  calcium  et  magne¬ 
sium  sont  tous  deux  doses  lors  de  ce  titrage(*) ;  aussi, 
a  Fequivalence  a-t-on  : 


«0(Ca2+)  +  n0(Mg2+)  =  «(E.D.T.A.)V 

d  oit :  Ci .  Vi  =C2  .  E2eq 

C2 .  V->(,n 


soit : 


Ci  = 


v2eq 


•'l 


1,7. 10"3  mol.L-1 


2)  La  durete  de  l’eau  analysee  est  done  egale  a 
1,7  mmol.L  1  d’ions  Mg2+  ou  Ca2+,  ou  egale  a 

17  °TH. 


<€C  Pour  s’entrainer  :  ex.  16  ). 
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Equilibres  de  complexation 


■ ■  Definition  d'un  complexe 


Un  complexe  est  un  edifice  polyatomique  constitue  d’un  atome  ou  d’un  cation  central  auquel  sont  lies  des 
molecules  ou  des  ions  appeles  ligands.  Le  complexe  ML,,  est  un  donneur  de  ligands  L  alors  que  le  metal  ou 
1’ion  metallique  M  en  est  un  accepteur. 

i  Equilibres  de  complexation 


•  Le  ligand,  le  cation  metallique  et  le  complexe  sont  en  equilibre  selon  l’equation  : 

M  (aq)  +  n  L  (aq)  =  MLn  (aq) 

de  constante  d’equilibre  en  solution  aqueuse  diluee,  telle  que  a  l’equilibre  : 


B  =  1ML»I 

\m]  .  m 


P„  est  appelee  constante  globale  de  formation  ou  constante  de  stabilite  du  complexe. 


•  Pour  la  formation  du  complexe  ML,  par  la  reaction  d’ equation  : 

ML,,  i  (aq)  +  L(aq)  =  ML,  (aq) 

on  definit  la  constante  de  formation  successive  K\,  et  la  constante  de  dissociation  successive  K&  : 


Kti  = 


1  =  1^1 

Kdi  [MLm]  .  [L] 


Domaines  de  predominance 


•  De  l’expression  de  Kf,  on  tire  la  relation  : 

pL  =  -  log  [L]  =  log  Kn  +  log  ( ^'~1} 

\  \MLt } 


pKdi  +  log 


l\MLt ill 

I  [ML,]  ) 


Le  diagramme  de  predominance  des  especes  en  fonction  de  pL  s’en  deduit : 


[ML,]  >  [MLj_\] 

[MLj]  = 

i 

[MLi]  <  [MLi_f] 

MLj  est  l’espece  predominante 

!T 

§ 

Q. 

est  l’espece  predominante 

pL 

•  Soit  un  cation  metallique  M  et  un  ligand  L  ne  formant,  en  solution  aqueuse,  que  le  complexe  ML  selon 
la  reaction  d’ equation  : 

M  (aq)  +  L  (aq)  =  ML  (aq) 

La  constante  d’equilibre  de  cette  reaction  en  solution  aqueuse  diluee,  est  telle  que  : 


Kf  =  ±  = 


[ML] 


K d  \M].[L] 


soit :  P M  =  -  log  [M]  =  log  Kf  +  log  =  p Kdi  +  log  ||^J 

Le  diagramme  de  predominance  des  especes  en  fonction  de  p M  s’en  deduit : 


[ML]  >  [L] 

[ML]  =  [L] 

| 

[ML]  <  [L] 

ML  est  l’espece  predominante 

VKd 

L  est  l’espece  predominante 

pM 
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mi  Reactions  competitives  entre  complexes,  cations  metalliques  et  ligands 


L’ utilisation  des  domaines  de  predominance  facilite  l’etude  des  reactions  competitives  entre  complexes,  cations 
metalliques  et  ligands  (doc.  1  et  2). 


a. 

<T> 

cT 

CO 


cT 


o 

a 


CL 

O 


CfQ 

P 

3 

CL 


V 


CL 

Of 

-o_ 

e 

co 


-a 

c" 

CO 


CL 

O 

3 

3 


Doc.  1  La  reaction  M  +  M’L  =  M’  +  ML  a  une  Doc.  2  La  reaction  L  +  ML’  =  L’  +  ML  a  une 
constante  d’equilibre  K®  =  Kf/  K’f  superieure  a  1 .  constante  d’equilibre  K®  =  Kf  I K\  superieure  a  1 . 


^  Facteurs  influencant  la  complexation 

Un  comple  [MLp]  peut  etre  totalement  ou  partiellement  detruit : 

•  sous  Taction  d’un  autre  ligand  L\  susceptible  de  donner  avec  M  un  complexe  [ML’ cj\  plus  stable  que  [MLp] ; 

•  sous  Taction  d’un  autre  ion  central  M’  susceptible  de  donner  avec  L  un  complexe  [M’L,.]  plus  stable  que 
[MLp\  ■ 

•  sous  Faction  d’un  acide  HA  susceptible  de  protoner  le  ligand  L  : 

L  +  HA  =  LH+  +  A^ 

et  done  de  provoquer  la  dissociation  du  complexe  [MLp], 


mm  Titrage  d'um  cation  metallique  par  I'E.D.T.A.  Y4- 

Dans  une  solution  tampon  de  pH  approprie  l’E.D.T.A.  F4  reagit  avec  le  cation  M"+  (Ca2+,  Mg2+,  Fe3+,  Ni2+, 
. . .)  a  doser,  en  presence  d’un  indicateur  colore,  Ind. 

Cet  indicateur  forme  avec  Mn+  un  complexe  colore,  soit  [MInd]n+,  qui  peut  etre  detruit  par  F4~ 

Ind  et  [MInd]n+  ayant  des  teintes  differentes,  l’equivalence  du  titrage  est  repere  par  le  changement  de  teinte  de 
la  solution. 
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Exercices 


Applications  directes  du  cours 


Formation  de  complexes 

1  •  Soit  les  especes  suivantes :  [Cu(NH3)4]2+ ;  [Co(NH3)g]3+ ; 
[Ag(CN)2]^  ;  [Fe(CN)6]3-  ;  [Fe(CN)6]4-  ;  Cu+  ;  Cu2+  ; 
Co2+  ;  Co3+  ;  Ag+ ;  Fe3+ . 

a.  L’ ammoniac  et  l’ion  cyanure  sont  des  ligands  monoden- 
tates  ;  justifier  cette  affirmation. 

b.  Former  tous  les  couples  donneur-accepteur  de  ligands 
possibles  avec  ces  especes. 

c)  Donner  l’expression  de  la  constante  globale  de  cha- 
cun  des  complexes  ainsi  reperes. 

2  •  L’ion  oxalate  ou  ethanedioate  C204  ,  soit  02C-C02 
est  un  ligand  bidentate  ;  il  donne  : 

-  avec  les  ions  strontium  (II)  Sr2+  un  complexe  d’ indice  de 
coordination  2  ; 

-  avec  les  ions  cadmium  (II)  Cd2+  un  complexe  d’indice  de 
coordination  4  ; 

-  avec  les  ions  aluminium  (III)  Al3+  un  complexe  d’indice 
de  coordination  6. 

a.  Preciser  le  sens  des  termes  :  bidentate  et  indice  de  coor¬ 
dination. 

b.  Ecrire  la  formule  des  trois  complexes  consideres. 

c.  Donner  l’expression  de  la  constante  globale  de  formation 
pn  de  chacun  de  ces  complexes. 

Complexes  ion  fer  (III)  -  ion  fluorure 

L’ion  fluorure  donne  avec  l’ion  Fe3+  quatre  complexes  suc¬ 
cesses  d’indice  de  coordination  1,  2,  3  et  4. 

Les  constantes  globales  de  formation  /!;  sont  telles  que  : 
log  Pi  =  6,0 ;  log  pi  =  10,7  ;  log  Pi  =  13,7  et  log  /?4  =  16,1. 

1  •  Donner  l’expression  des  constantes  de  dissociation  suc- 
cessives  K&  des  quatre  complexes  ;  determiner  numerique- 
ment  ces  constantes. 

2  •  Tracer  le  diagramme  de  predominance  en  fonction  de 
pF  =  -  log  [F-]  . 

3  •  On  considere  une  solution  obtenue  en  melangeant  une 
solution  de  sulfate  de  fer  (III)  et  une  solution  de  fluorure  de 
sodium.  Determiner  l’espece  majoritaire  dans  la  solution  si : 
a)  pF  =  4,1  ;  b)  [F~]  =  3,5  .  1(T3  mol.L-1  . 

o  Complexes  ion  cobalt  (III)  -  ammoniac 


1  •  Le  numero  atomique  du  cobalt  est  Z  =  27. 

a.  En  utilisant  la  regie  des  dix-huit  electrons,  justifier  [’exis¬ 
tence  de  [Co(NH3)6]3+. 

b.  Indiquer  sa  structure  geometrique. 

2  •  Indiquer  a  quelles  especes  se  rapportent  les  diverses 
courbes  tracees. 

3  •  Determiner,  a  partir  du  graphe  et  en  justifiant  la  methode 
utilisee,  les  constantes  de  formation  successives  .  En 
deduire  les  constantes  globales  de  formation  de  chacun  des 
complexes. 

4  •  On  considere  une  solution  obtenue  en  melangeant  une 
solution  de  sulfate  de  cobalt  (III)  et  une  solution  d’ ammo¬ 
niac.  Determiner,  a  partir  du  graphe,  la  composition  de  la 
solution  pour : 

a.  pNH3  =  5,0 ;  b.  [NH3]  =  3,5  .  1(H  mol .  L"4 . 

(O  "Dismutations  de  complexes 

L’ion  argent  (I)  donne  avec  l’ion  glycinate  C2NH402,  note 
gly~,  deux  complexes  : 

[Ag(g/>j]  (log  P}  =  3,5)  et  [Ag(g/>')2]“  (log  p2  =  8,4). 

1  •  Determiner  les  constantes  successives  de  dissociation  des 
deux  complexes. 

2  •  Tracer  le  diagramme  de  predominance  en  fonction  de 

p giy  =  -  log  [glyl 

3  •  En  deduire  que  Fun  des  complexes  se  dismute,  c’est-a- 
dire  qu’il  donne  naturellement  deux  especes,  l’une  d’indice 
de  coordination  plus  grand  que  le  sien,  et  F  autre  moins  grand. 
Calculer  la  constante  de  cette  dismutation.  SOS 

SOS  :  Revoir  si  necessaire  le  cas  des  complexes  argent  (I)- 
ammoniac  (doc.  5). 


Le  graphe  ci-apres  donne  le  diagramme  de  distribution  des 
especes  pour  les  complexes  amminecobalt  (III)  en  fonction  de 
PNH3  =  -  logINFy  ,  les  indices  de  coordination  allant  de  1  a 
6 .  Les  courbes  tracees  represented  le  pourcentage  de  chacune 
des  especes  contenant  du  cobalt  (III)  lorsque  PNH3  varie. 


0  Complexe  oxyquinoleatoplomb  (II) 

L’ion  oxyquinoleate  Cc^H^NO-  ,  notee  Oq~  ,  donne  avec  les 
ions  plomb  (II)  un  complexe  [Pb Oq}+  de  constante  de  for¬ 
mation  p,  avec  log  p  =  9,0  . 


5. 


1  •  On  prepare  250  mL  de  solution  en  dissolvant  1,0. 10^2 
mol  d’oxyquinoleate  de  sodium  NaCh/  et  5,0. 10~3  mol  de 
nitrate  de  plomb  (II)  Pb(N03)2  •  Determiner  la  composition 
de  la  solution  a  l’equilibre. 

2  •  Meme  question  pour  200  mL  de  solution  preparee  en  dis¬ 
solvant  m\  =  1,67  g  d’oxyquinoleate  de  sodium  et 
m 2  =  1,32  g  de  nitrate  de  plomb  (II).  SOS 

SOS  :  Calculer  les  masses  molaires  des  sels  qui  ont  ete  dis¬ 
sents  pour  preparer  cette  solution. 

Q  Complexe  salicylatoaluminium  (III) 

On  melange  50,0  mL  de  solution  de  salicylate  de  sodium 
Na2C7H403  de  concentration  C\  avec  50,0  mL  de  solution 
de  sulfate  d’aluminium  ALISON  de  concentration  C 2. 

On  notera  sal~~  Lion  salicylate.  Sachant  que 
log  /l([Al(.«t/)]+)  =  14,1,  determiner  la  composition  de  la 
solution  obtenue  dans  les  trois  cas  suivants :  SOS 

a.  Ci  =  4,0 . 10~2  mol .  L_l  et  C2  =  6,0 .  lO^2  mol .  L_1  ; 

b.  Ci  =  8,0 . 10~2  mol .  L^1  et  C2  =  4,0 . 10~2  mol .  L~!  ; 

c.  Ci  =  6,0 . 10-2  mol .  L-1  et  C2  =  2,0 . 10~2  mol .  L"1  . 

SOS  :  Pour  calculer  les  concentrations  apportees,  prendre 
en  compte  la  dilution  lors  du  melange  et  laformule  des  sels 
dissous,  en  particulier  AL(S04)3  • 

IIP  Complexe  thiosulfatofer  (III) 

Determiner  la  composition  de  la  solution  obtenue  en  melan- 
geant  20,0  mL  de  solution  de  nitrate  de  fer  (III)  a 
2,0. 10~2  mol.L-1  et  20,0  mL  de  solution  de  thiosulfate  de 
sodium  Na2S203  a  3,0 . 10  2  mol .  L  1 . 

Donne e  :  log  /3([ FeS203]+)  =  2,1  . 

O  Complexe  perchloratofer  (III) 

On  prepare  100  mL  de  solution  en  dissolvant,  dans  de  l’eau, 
une  quantite  tt\  de  nitrate  de  fer  (III)  et  une  quantite  no  de 
perchlorate  de  sodium  NaC104.  Determiner  la  composition 
de  la  solution  dans  les  trois  cas  suivants : 

a.  «i  =  2,0. 10~3  mol  et  nj  =  3,0. 10~3  mol ; 

b.  «i  =  2,0 . 10~3  mol  et  «2  =  2,0 . 10~3  mol ; 

c.  n\  =  3,0. 10~3  mol  et  112  =  2,0. 10~3  mol . 

Donne e  :  log  /?([FeC104]2+)  =  1,15  . 

Q  Complexes  de  I'ion  manganese  (II) 
avec  les  ions  oxalate 

L’ion  Mn2+  donne  avec  les  ions  oxalate  C2O4  deux  com¬ 
plexes  :  [Mn(C2C>4)]  et  [Mn(C204)2]2~  tels  que  log  =  3,82 
et  log  02  =  5,25  . 


Equilibres  de  complexation 


1  •  Nommer  ces  deux  complexes. 

2  •  Tracer  le  diagramme  de  predominance  des 
fonction  de  pL  =  -  log([C204  ]) . 

3  •  Determiner  la  composition  de  la  solution  obtenue  en  dis¬ 
solvant  dans  100  mL  d’eau  une  quantite  n\  de  sulfate  de  man¬ 
ganese  (II)  et  une  quantite  «2  d’oxalate  de  sodium  dans  les 
deux  cas  suivants  : 

a.  «i  =  4,0 . 10“3  mol  et  n 2  =  2,0 . 10~3  mol ; 

b.  M]  =  2,0. 10~3  mol  et  n 2  =  8,0. 10“3  mol .  SOS 

SOS :  Vu  les  valeurs  de  P\  et  /J> ,  considerer  qu'unefois  forme, 
I’ion  [Mn(C204)2]2~  se  dissocie partiellement en  [MnC204] 
et  C2O4L 

IE)  Complexes  du  cuivre  (I) 

Le  document  ci-apres  represente  revolution  de 
PNH3  =  -  log  [NH3]  et  du  pourcentage  des  especes  Cu+, 
[CuNH3]+  et  [Cu(NH3)2]+  lors  de  l’addition  d’un  volume 
L(NH3)  d’une  solution  d’ammoniac  a  0,30  mol.L-1  a  un 
volume  V  =  10,0  mL  d’une  solution  contenant  des  ions 
cuivre  (I)  a  0,050  mol .  L'1  . 


PNH3  %  en  especes 


1  •  Identifier  chacun  des  graphes. 

2  •  En  deduire,  par  simple  lecture  sur  le  graphe,  les  constantes 
de  formation  successives  des  deux  complexes. 

3  •  Determiner  la  composition  de  la  solution  lorsque  : 
a.  V(NH3)  =  1,5  mL  ;  b.  V(NH3)  =  3,0  mL  . 

®  Complexes  du  fer  (III)  avec  les  ions 
fluorure 

Le  document  ci-dessous  represente  revolution  en  fonction 
de  pF  =  -  log  [F_]  du  pourcentage  des  especes  F~  ,  Fe3+  , 
[FeF]2+  et  [FeF2]+  lors  de  l’addition  d’une  solution  de 
fluorure  de  sodium  a  0,30  mol .  L_1  a  un  volume  V  =  10  mL 
d’une  solution  de  chlorure  de  fer  (III)  a  0,010  mol.L-1 . 
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Exercices 


%  des  especes 


1  •  Identifier  chacun  des  graphes. 

2  •  En  deduire,  par  simple  lecture  sur  le  graphe,  les  constantes 
de  formations  successives  des  deux  complexes. 

3  •  Determiner,  par  le  calcul,  la  composition  de  la  solution 
obtenue  lorsque  l’ajout  de  solution  de  fluorure  de  sodium  est 
de  1,0  mL.  Verifier,  a  l’aide  du  graphe,  la  coherence  des  resul- 
tats  obtenus. 

®  Complexations  competitives 
de  Non  cobalt  (II) 

9_ 

L’ion  cobalt  (II)  donne  avec  l’ion  oxalate  C2O4  un  com- 
plexe  hexacoordine  [Co^O/rb]4-  tel  que  log  /J3  =  19,2. 
Cet  ion  donne  aussi,  avec  l’ethylenediamine  H2NCH2CH2NH2 
(note  en)  un  complexe  hexacoordine  [Co(e«)3]2+  tel  que 
log  £3=  13,9. 

1  •  lustifier,  a  partir  de  la  structure  des  ligands  C2O4  et 
H2NCH2CH2NH2  ,  le  fait  que  les  deux  complexes  soient 
hexacoordines.  SOS 

2  •  Preciser,  sur  un  schema,  la  structure  geometrique  des  ions 
complexes.  Ces  ions  sont-ils  chiraux  ? 

3  •  A  100  mL  de  solution  contenant  le  complexe  [Co(cm)3]2+ 
a  la  concentration  de  2,0 .  10 * 1  2  mol .  L-1,  on  ajoute,  sans  dilu¬ 
tion,  1,0 . 10~2  mol  d'oxalate  de  sodium  Na2C204  . 

a.  Ecrire  1’equation  de  la  reaction  qui  se  produit. 

b.  Determiner  sa  constante. 

c.  En  deduire  la  composition  de  la  solution. 

SOS  :  Revoir  le  paragraphe  1.1. 

<D  "Complexations  competitives 
de  Non  mercure  (II) 

L’ion  mercure  (II)  donne,  avec  les  ions  thiocyanate  SCN  ,  un 
complexe  tetracoordine  de  constante  de  formation  globale 
@4  =  1021’7  et,  avec  les  ions  cyanure  CN-,  un  complexe  ega- 


lement  tetracoordine  de  constante  de  formation  globale 

P\=  1042’5 *. 

1  •  Ecrire  les  equations  de  formation  globale  de  ces  deux 
complexes. 

2  •  On  melange  50,0  mL  de  solution  de  nitrate  de  mercure  (II) 
a  1 ,00 .  10  2  mol .  L_1  et  50,0  mL  de  solution  de  thiocyanate 
de  potassium  a  5,00  .  10~2  mol.L-1.  Determiner  la  compo¬ 
sition  du  melange  obtenu. 

3  •  A  la  solution  obtenue  au  2),  on  ajoute  un  volume  de 
100,0  mL  de  solution  de  cyanure  de  potassium  de  concen¬ 
tration  5,00  .  10  2  mol .  L-1. 

a.  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  qui  se  produit ;  determiner 
sa  constante  ; 

b.  en  deduire  la  composition  de  la  solution  finale. 

<D  "Etude  de  competition  par  simulation 

Le  document  ci-apres  donne  le  diagramme  de  distribution  des 
especes  presentes  dans  une  solution  obtenue  en  ajoutant 
progressivement  une  solution  d’E.D.T.A.  contenant  des  ions 
complexants  notes  F^a  une  solution  contenant  un  melange 
equimolaire  en  ions  baryum  Ba2+  et  en  ions  calcium  Ca2+. 
Les  courbes  represented  le  pourcentage  de  chacune  des 
especes  Ca2+,  Ba2+,  [CaF]2~  et  [BaF]2~  en  fonction  de 
pF  =  -  log  [F4~],  L’  experience  montre  que  le  complexe 
[CaF]2^  est  plus  stable  que  le  complexe  [BaF]2~. 
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1  •  Indiquer  a  quelles  especes  se  rapportent  les  diverses 
courbes  tracees.  SOS 

2  •  En  deduire  les  constantes  de  formation  des  deux  com¬ 
plexes  et  tracer  un  diagramme  de  predominance  en  pF. 

3  •  Quelle  espece  predomine,  dans  chaque  couple,  pour 
pF  =  7  etpF=  10? 

4  •  La  reaction  de  l’E.D.T.A.  avec  les  ions  Ca2+  et  Ba2+  peut 

etre  utilisee  pour  doser  un  melange  de  ces  ions.  On  considere 

un  melange  equimolaire  d’ions  Ca2+  et  Ba2+  auquel  on  ajoute 

une  solution  contenant  des  ions  F4  ' : 


5. 


a.  Quel  ion  est  dose  en  premier  ? 

b.  Est-il  possible  de  doser  95  %  de  ces  ions  sans  doser  plus 
de  5  %  des  autres  ? 

5  •  A  100  mL  de  solution  contenant  1,0 . 1CL3  mol  de  [Bay]2-, 
on  ajoute,  sans  dilution,  1,5  .  10~3  mol  de  chlorure  de  cal¬ 
cium.  Quelle  est  la  composition  finale  du  melange  en  ions 
Ca2+,  Ba2+,  [CaF]2“  et  [BaF]2~  ? 

SOS  :  A  stcechiometrie  identique,  plus  un  complexe  est  stable, 
plus  son  pA'd  est  eleve. 

©  Complexe  acetatofer  (III)  ; 
influence  du  pH 

On  melange  50,0  mL  de  solution  de  nitrate  de  fer  (III)  a 
0,100  mol .  L  1  et  50,0  mL  de  solution  d’acetate  de  sodium  a 
0,100  moLL"1  . 

1  •  Determiner  la  composition  de  la  solution  a  l’equilibre. 

2  •  On  ajoute,  sans  dilution,  de  l’acide  chlorhydrique. 

a.  Decrire  les  phenomenes  observes. 

b.  Calculer  la  quantite  d’acide  chlorhydrique  qu’il  faut  ajou- 
ter  pour  que  moins  de  1  %  de  fer  (III)  soit  complexe. 

c.  Determiner  le  pH  de  la  solution  ainsi  obtenue. 

Donnees  :  p KA  (CH3COOH  /  CH  ,COO  )  =  4,8  ; 
log  /?([Fe(CH3COO)]2+)  =  3,2  . 

©  Titrage  de  Zn2+  par  I'E.D.T.A. 

L’acide  Ethylene  Diamine  TetraAcetique  (E.D.T.A.)  est  un 
tetraacide  dont  les  pA"i  valent,  dans  l’ordre  :  2,0  ;  2,7  ;  6,2 
et  10,2. 

Dans  100,0  mL  de  solution  tampon  ammoniacal  de 
pH  =  10,2,  on  introduit,  sans  variation  de  volume,  des  ions 
Zn2+  de  fa<jon  a  obtenir  une  concentration  en  Zn2+  egale 
a  0,010  mol.L-1  et  on  la  dose  a  l’aide  d’une  solution  a 
0,050  mol .  L  1  en  ions  F4- .  La  constante  de  dissociation  du 
complexe  [ZnF]2~  vaut  K&  =  5,0 . 10“17  . 

1  •  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  du  titrage  et  calculer  sa 
constante.  SOS 

2  •  Determiner  le  volume  equivalent  VE  verse  a  l’equiva- 
lence. 

3  •  Exprimer  pF  =f(V)  pour  V  <  VE  ,  V  >  VE  et  V  =  VE . 
SOS 

4  •  Tracer  le  graphe  correspondant ;  on  calculera  les  valeurs 
de  pF  pour  L=0,5LE  ;  0,99  VE  ;  1,01  Le  et2LE- 

5  •  Dans  ce  titrage,  on  veut  utiliser  un  indicateur  colore  carac- 
teristique  des  ions  Zn2+  qui  vire  du  rose  au  bleu  lorsqu’on 
atteint  1’equivalence.  Cet  indicateur,  note  Ind?~,  donne  avec 
les  ions  Zn2+  un  complexe  [Lnlndy. 


Equilibres  de  complexation 


Indiquer,  en  le  justifiant,  la  couleur  des  ions  Ind 3~  et  [Zn Ind]~ . 
Calculer  la  constante  de  dissociation  de  [Zn Indy  en  admet- 
tant  qu’a  l’equivalence  du  titrage  les  deux  formes  colorees 
sont  en  concentrations  egales. 

SOS  :  1  •  Pour  cette  question,  on  ne  considerera  que  la  reac¬ 
tion  entre  Y4-  et  Zn2+. 

3  •  A  pH  =  10,2  pour  V  >  VE,  on  a  [HF3~]  =  [F4  ] . 


Utilisation  des  acquis 


©  Complexe  cuivre  (II)  -  ammoniac 

L’ion  cuivre  (II)  donne  en  solution  aqueuse  avec  l’ammoniac 
plusieurs  complexes  de  formule  [Cu(NH3)„]2+  ,  n  allant  de 
la  4,  tels  que  log  fi\  =4,1  ;  log  @2  =  7,6  ;  log  ^3  =  10,5 
et  log  P4  =  12,6  ;  en  outre  p KA  (NH^  /  NH3)  =  9,2  . 

1  •  Placer,  sur  un  axe  gradue  en  pNH3,  les  domaines  de  pre¬ 
dominance  des  especes  contenant  du  cuivre  (II). 

2  •  On  melange  10,0  mL  de  solution  de  sulfate  de  cuivre  (II) 
a  0,10  mol.L-1  et  10,0  mL  d’ammoniac  a  0,60  mol.L-1  . 
Preciser  la  formule  du  complexe  forme  majoritairement. 

3  •  Determiner,  en  considerant  qu’il  ne  se  forme  que  ce  com¬ 
plexe,  les  concentrations  en  ce  complexe,  en  Cu2+  et  en  NH3 
dans  le  melange. 

4  •  Calculer  alors  le  pH  de  la  solution.  SOS 

SOS  :  Considerer  que  le  pH  est  impose  par  1' ammoniac  NH3 
libre  en  solution. 

©  Complexes  et  pH 

Soit  une  solution  S,  obtenue  en  melangeant  500  mL  de  solu¬ 
tion  d’ammoniac  NH3  a  2,0 . 10  ’  mol .  L  1  et  500  mL  de  solu¬ 
tion  de  chlorure  d’ammonium  NH4CI  a  2,0 . 10  3  mol .  L  1  . 

1  •  Calculer  le  pH  de  S. 

2  •  On  ajoute,  sans  dilution,  a  cette  solution,  0,40  mol  de 
nitrate  d’ argent. 

a.  Determiner  les  concentrations  de  toutes  les  especes  en  solu¬ 
tion. 

b.  En  deduire  le  pH  de  la  solution  ainsi  obtenue.  SOS 
Donnees  :  p KA  (NH4  /  NH3)  =  9,2  ; 

log  A([Ag(NH3)]+])  =  3,3  ;  log  y32([Ag(NH3)2]+)  =  7,2  . 

SOS  :  Considerer  que  le  pH  est  impose  par  1’ ammoniac  NH3 
libre  en  solution. 

Complexes  ammoniac-mercure  (II) ; 
influence  du  pH 

On  prepare  1,00  L  de  solution  en  dissolvant,  dans  de  l’eau, 
1,0. 1 0  2  mol  de  nitrate  de  mercure  (II)  et  1,00  mol  d’am¬ 
moniac. 
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Exercices 


1  •  Calculer  les  concentrations  de  toutes  les  especes  presentes 
en  solution  ;  en  deduire  le  pH  de  la  solution. 

2  •  On  ajoute  a  cette  solution,  sans  dilution,  une  quantite  n 
d’acide  chlorhydrique. 

a.  Decrire  les  phenomenes  observes. 

b.  Determiner  n  tel  que  [  [Hg(NH3)2]2+]  =  [[Hg(NH3)3]2+]  . 

c.  En  deduire  le  nouveau  pH. 

Donnies  :  pKK  (NH4  /  NH3)  =  9,2  ; 
logMHg(NH3)2]2+)=18  ;  log  ^3([Hg(NH3)3]2+)  =  20  . 

©  Complexes  du  nickel  (II) 
avec  I'ethylenediamine 

L’ethylenediamine  H2N-CH2-CH2-NH2  ,  notee  en,  est 
un  ligand  bidentate.  Ce  ligand  donne,  avec  les  ions  nickel  (II) 
trois  complexes  :  [Ni(e«)]2+  ;  [Ni(e«)2]2+  et  [Ni(en)3]2+  de 
constantes  globales  de  formation  log  p\  -  7,5  ;  log  fi2  =  12,8 
et  log  /?3  =  16,5  . 

1  •  Justifier  le  caractere  bidentate  de  en.  Le  complexe 
[Ni(e«)3]2+  a  une  structure  octaedrique.  Est-il  chiral  ? 

2  •  Placer,  sur  un  diagramme  en  p (en)  =  -  log  [en]  ,  les 
domaines  de  predominance  de  Ni2+  et  de  ses  complexes. 

3  •  Dans  20,0  mL  de  solution  de  Ni2+  a  0,10  mol.L-1  ,  on 
ajoute  20,0  mL  de  solution  d’ethylenediamine  a 
0,050  mol.L-1  .  Calculer  les  concentrations  des  especes  a 
l’equilibre. 

4  •  Dans  20,0  mL  de  solution  de  Ni2+  a  0,10  mol.L-1  ,  on 
ajoute  a  present  30,0  mL  de  solution  d’ethylenediamine  a 
0,20  mol.L-1. 

Meme  question  qu’en  3). 


Exercices  en  relation 
avec  les  travaux  pratiques 


Titrage  des  ions  chlorure 
par  complexation 

On  verse  progressivement,  dans  Vq  =  20,0  mL  de  solution 
de  chlorure  de  sodium  a  C  =  5,0 . 10  2  mol .  L-1 ,  un  volume 
variable  V  de  solution  de  nitrate  de  mercure  (II)  a 
5,0 . 1 0  2  mol .  L  1  .  On  admettra  que,  dans  les  conditions  du 
titrage,  il  ne  peut  se  former  qu’un  seul  complexe  :  [HgCL] 
de  constante  de  dissociation  K 4  =  6,3 . 10' 14  . 

1  •  Ecrire  1’ equation  de  la  reaction  de  complexation  ;  don- 
ner  sa  constante  d’equilibre  et  conclure. 

2  •  Determiner  le  volume  V E  verse  a  [’equivalence. 

3  •  Donner,  pour  les  differentes  etapes  du  titrage,  les  expres¬ 
sions  des  concentrations  des  diverses  especes  presentes  en 
fonction  de  V,  Vq  ,  C  et  A’j.  SOS 


4  •  Calculer,  en  faisant  les  approximations  necessaires,  les 
valeurs  de  pHg  =  -  log  [Hg2+]  pour  les  volumes  V  (en  mL) 
suivants :  1,0 ;  5,0 ;  9,0 ;  9,5  ;10,0 ;  10,5  ;  12,0 ;  15,0  et  20,0. 

5  •  Tracer  pHg  =/(Vj  . 

SOS  :  1)  Pour  0  <  V  <  VE  ,  V  =  VE  et  V  >  VE  ,  etablir  des 
tableaux  d’ avancement  en  quantite  de  matiere. 

m  Titrage  de  Ag+  par  le  thiosulfate 

2— 

L’ion  argent  (I)  donne  avec  Lion  thiosulfate  S203  deux  com¬ 
plexes  :  [Ag(S203)]~  et  [Ag(S203)2]3~  tels  que  log  /3,  = 
8,80  et  log  p2  =  13,5  . 

A  Vq  =  10,0  mL  de  solution  de  nitrate  d’argent  a 
Co  =  0,050  mol .  L_1 ,  on  ajoute,  a  la  burette,  un  volume  V  de 
thiosulfate  de  sodium  a  C  =  0,050  mol .  L  1  .  On  admettra 
que,  dans  ces  conditions,  la  formation  des  deux  complexes 
est  successive  ;  on  notera  pL  =  -  log  [S203  ]  . 

1  •  Determiner  les  volumes  equivalents  lj.  |  et  V^2- 

2  •  Ecrire  les  equations  des  reactions  qui  se  produisent  pour  : 
a.0<L<VEi ;  b.  VEl<V<VE2. 

3  •  Determiner,  si  c’est  possible,  pL  pour  V  =  0  ;  Vet  ct 
VE2  •  SOS 

4  •  Exprimer,  puis  tracer  p L  =f(V)  pour  : 

a.  0  <  L  <  VEi ;  b.yEi<V<LE2;  c.  V  >  VE2  . 

SOS  :  Pour  V  =  VEi ,  la  reaction  a  considerer  est  la  dismu- 
tation  de  [Ag(S203)]~  et  pour  V  =  VE2,  c’est  la  dissociation 
de  [Ag(S203)2]3~  en  [Ag(S203)]^  et  S203". 

©  Titrage  d'un  melange  de  cations 

L’ion  oxyquinoleate  C(jHf,NO  ,  note  Oq~,  donne  avec  les 
ions  plomb  (II)  et  magnesium  des  complexes,  de  constantes 
de  formation  telles  que  : 

log  A[Pb(C<7)]+)  =  9,0  et  log  p'([Mg(Oq)]+)  =  4,7  . 
Une  solution  S  contient  du  nitrate  de  plomb  a 
C\  =  8,0. 10-2  mol.L^1  et  du  nitrate  de  magnesium  a 
C2  =  5,0. 10-2  mol.L-1  . 

A  Vi  =  10,0  mL  de  solution  S,  on  ajoute  a  la  burette  un 
volume  V  de  solution  d’ oxyquinoleate  de  sodium,  NaCL/,  de 
concentration  C  =  0,10 mol.L-1 . 

1  •  Tracer  les  domaines  de  predominance  de  Pb2+  , 
[Pb(Og)]+  ,  Mg2+  et  [Mg(0<7)]+  en  fonction  de  pOq  =  -  log 
[Oq]  . 

2  •  Quelles  reactions  se  produisent  quand  V  croit  ? 

3  •  Determiner  les  deux  volumes  equivalents  VEi  et  Ve2  ■ 

4  •  Exprimer  p Oq  =f(V)  pour  : 

a.  0  <  U<  UE1 ;  b.  UE1  <  V  <  VE2  ■  c.V>VE2. 

5  •  Determiner  p Oq  pour  VEi  et  VE2 ,  puis  tracer  p Oq  =f(V) . 


5. 


4UM1Z9 

•  Definition  du  produit  de  solubi¬ 
lite  ;  condition  de  precipitation. 

•  Domaine  d’existence  d’un  preci- 
pite. 

•  Savoir  determiner  la  composition 
d’un  systeme  contenant  un  ou 
plusieurs  precipites. 

•  Connaitre  les  parametres  influen- 
$ant  la  solubilite  d’un  compose 
ionique. 

•  Savoir  utiliser  des  diagrammes  de 
simulation  d’experiences  pour 
interpreter  des  resultats  experi- 
mentaux. 

•  Savoir  realiser  et  interpreter  un 
titrage  par  precipitation. 


•  Definition  de  la  solubilite  d’un 
compose  {cf.  lre  S). 

•  Definition  du  quotient  de  reac¬ 
tion  Q  et  de  la  constante  d’equi- 
libre  A0  ( cf.  chap.  16). 

•  Condition  devolution  d’un  sys¬ 
teme  ( cf.  chap.  16). 

•  Deplacement  d’un  equilibre  par 
ajout  d’un  reactif  ou  elimination 
d’un  produit(c/T  Term.  S). 


Equilibres 
de  precipitation 


INTRODUCTION^ 

Z’entartrage  des  canalisations  par  des  depots  de  cal- 
caire,  la  separation  par  precipitation  selective  des  dif- 
ferents  ions  metalliques  presents  dans  un  minerai,  I’ob- 
tention  de  cristaux  artificiels,  le  dosage  des  ions  chlorure 
dans  une  boisson,  . . .  sontautant  d’exemples  de  reactions 
dans  lesquelles  interviennent  des  precipites. 

Dans  ce  chapitre,  nous  allons  etudier  les  conditions  de  la 
formation  et  de  la  dissolution  de  ces  precipites. 
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Equilibres  de  precipitation 


Produit  de  solubilite 


r 


solution  de 
chlorure  de  baryum 


Viy 

filtrat  — 


_y  precipite  blanrs^  y 
T  de  BaS04— 1 


solution  de 
carbonate  de  sodium 


> - J  precipite  hlancV  y 

filtrat  _J  de  CaC03 

Doc.  1  Les  tests  realises  sur  le  fil¬ 
trat  obtenu  par  filtration  de  la  solu¬ 
tion  saturee  de  sulfate  de  calcium 
montrent  que  ce  filtrat  contient  des 
ions  sulfate  SO  4  et  des  ions  calcium 
Ca2+. 


1.1  •  Solubilite 


Soit  une  solution  saturee  d’un  solute  A. 

A  une  temperature  donnee,  la  solubilite  de  A,  notee  s,  est  le  quotient  de  la 
quantite  de  A  qu’il  a  fallu  dissoudre  pour  obtenir  cette  solution  saturee,  par 
le  volume  V  de  solution  ainsi  preparee. 


La  solubilite  s ’exprime  generalement  en  mol.L  1  : 


mol .  L  1 


,  _  «(A)  < —  mol 


(18.1) 


•  La  solubilite  peut  aussi  etre  definie  par  le  quotient  de  la  masse  de  A  qu'il  a  fallu 
dissoudre  pour  obtenir  une  solution  saturee,  par  le  volume  V  de  solution  ainsi  pre¬ 
paree,  a  une  temperature  donnee.  Nous  la  noterons  t. 

Elle  s’exprime  alors  generalement  en  g .  L  1  : 


g-L 


-1 


■f  = 


m(A ) 


(18.2) 


m(A)  =  n(A).M(A) ,  d’oit  t  =  s.M(A). 

•  La  solubilite  s  d’un  compose  ionique  peut  etre  reliee  aux  concentrations  des  ions 
apparus  en  solution  lors  de  sa  dissolution  dans  l’eau  pure  (cf.  §  1.3.). 

1.2  •  Solution  saturee ;  produit  de  solubilite 

1.2.1.  Dissolution  du  sulfate  de  calcium 

Dans  un  erlenmeyer  contenant  50  mL  d’eau  distillee,  introduisons  une  pointe  de 
spatule  de  sulfate  de  calcium  CaS04  et  agitons  :  tout  le  solide  se  dissout.  Ajoutons 
a  present  deux  spatules  de  sulfate  de  calcium  et  agitons  :  un  depot  blanc  persiste. 
Filtrons  la  solution,  puis  introduisons  un  peu  du  filtrat  dans  deux  tubes  a  essai  et 
realisons  les  tests  decrits  au  document  1 .  Ces  tests  montrent  que  le  filtrat  contient 
des  ions  sulfate  SO  \  et  des  ions  calcium  Ca2+  . 

Le  melange  obtenu  a  saturation  est  constitue  d’un  solide,  ou  precipite,  en  equi- 
libre  avec  ses  ions  constitutifs  selon  l’equation  : 

CaS04  (s)  =  Ca2+  (aq)  +  SO  If  (aq) 

Cet  equilibre  est  caracterise  par  une  constante  d’equilibre,  notee  Ks  ,  reliant  a 
l’equilibre  et  en  solution  diluee  les  concentrations  des  especes  dissoutes  dans  la 
solution  saturee  : 

[Ca2+] .  [SO}-] 


(c°)2 


avec  c°  =  1 ,00  mol .  L 


-1 


ecrit  plus  simplement  :  Ks  =  [Ca2+]  .  [SO  4  ]  ,  expression  dans  laquelle  les 
concentrations  sont  exprimees  en  mol.L-1.  A  25  °C,  Ks  (CaS04)  =  7,9  .  1 0  6  . 

1.2.2.  Generalisation 

Considerons  une  solution  saturee  contenant  un  compose  ionique  peu  soluble  de 
formule  CxAy  ,  en  equilibre  avec  les  ions  Cp+  et  Aq~  selon  l’equation  : 


CXAA s)  =  x  Cp+  (aq)  +  y  Ai~  (aq) 


55i 
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compose 

KS 

P*s 

AgCl 

2,0. 10-10 

9,7 

AgBr 

5,0. 10-13 

12,3 

Agl 

6,3. 10-17 

16,2 

Ag2Cr04 

1,0. 10-12 

12,0 

Fe(OH)2 

7,9. 10-16 

15,1 

Fe(OH)3 

1,0. 10-38 

38,0 

Pbl2 

6,3. 10-9 

8,2 

PbS 

2,5 . 10-27 

26,6 

Hg  I2 

5,0. 10-29 

28,3 

HgS 

1,0. 10-52 

52 

Doc.  2  Quelques  valeurs  de  Ks  et 
de  pKs  a  25  °C. 


equation 

AgCl  =  Ag+  +  CL 

quantites 
a  /  =  0 

«0 

0 

0 

quantites  a 
saturation 

O 

1 

^rt 

s.V 

s.V 

concen¬ 
tration  a 
saturation 

espece 

solide 

s 

s 

Doc.  3  Bilan  de  la  dissolution  dans 
l’eau  pure  du  chlorure  d’argent  AgCl 
lorsque  la  solution  est  saturee. 


equation 

Ag2Cr04  =  2Ag+  +  Cr024 

quantites 
a  /  =  0 

«0 

0 

0 

quantites  a 
saturation 

Uq-s’.V 

2s. V 

s'.  V 

concen¬ 
tration  a 
saturation 

espece 

solide 

2  s’ 

S 

Doc.  4  Bilan  de  la  dissolution  dans 
l’eau  pure  du  chlorure  d’argent 
Ag2CrC>4  lorsque  la  solution  est 
saturee. 


La  constante  d’equilibre  caracterisant  cette  reaction  est  appelee  produit  de 
solubilite  et  notee  Ks,  elle  ne  depend  que  de  la  temperature.  A  l’equilibre  : 

=  (a(Cp+))x .  (a(Aq~)y 
s  a(CxAy{  s)) 

En  solution  diluee,  cette  expression  devient : 

K  =  [Cp+]x  .  [Aq~]}  ave(,  c0  _  |  0()  mol  L-1 

(cV+^ 

ou,  plus  simplement,  en  exprimant  les  concentrations  en  mol .  L~ 1  : 


Ks  =  [ CP+Y .  [A?-F 


On  definit  egalement : 


pKs  =  -  log  Ks 


Exemples  a  25  °C  : 

•  Pour  Ag3P04(s)  =  3  Ag+  (aq)  +  PO^aq) 

^s  =  [Ag+]3.[P034-]  =  1,3.10-20 

•Pour  Pb3(As04)2  (s)  =  3  Pb2+  (aq)  +  2  AsO^aq) 
Ks  =  [Pb2+]3.  [ASO4I2  =  4,1 .  IQ"36 


p Ks  =  19,9 
VKS  =  35,4 


(18.3) 

(18.4) 


Le  document  2  fournit  quelques  valeurs  de  pA"s,  d’autres  sont  donnees  a 
P annexe  8.D. 


1.3  •  Solubilite  dans  I'eau  pure  et  produit  de  solubilite 

La  solubilite  .v  d’un  compose  ionique  est  bee  au  produit  de  solubilite  Ks. 

1.3.1.  Exemples 

Etudions  les  solubilites  du  chlorure  d’argent  AgCl  (Ks  =  2,0 .  lO-10)  et  du  chromate 
d’argent  Ag2Cr04  =  1,0.  lO-12). 

•  Soit  la  dissolution  du  chlorure  d’argent  AgCl  dans  l’eau  pure  selon  la  reaction 

d’equation  :  AgCl  (s)  =  Ag+(aq)  +  CL  (aq) 

Lorsque  la  solution  est  saturee  {doc.  3) :  [Ag+]  =5  et  [CL]  =  5 

d’ou  :  Ks  =  [Ag+] .  [CL]  =  s2  =  2,0 . 10-10 

soit :  s  =  \  Ks  =  1,4 . 10-5  mol .  L_1 

•  Pour  la  dissolution  du  chromate  d’argent  Ag2CrC>4  dans  l’eau  pure  selon  la 

reaction  d’equation  :  Ag2Cr04  (s)  =  2  Ag+  (aq)  +  &O4  (aq) 

A  saturation  (doc.  4) :  [Ag+]  =2  s’  et  [CrC>4  ]  =  s’ 

d’ou  :  K;  =  [Ag+] 2.  [Cr04  ]  =  4 L3  =  1,0. 10-12 

soit :  s’  =  \J~KJ- 4  =  6,3 . 10-5  mol .  L_1 

Nous  constatons  que  .v(AgCl)  <  5,(AgoCr04)  alors  que  /fs(AgCl)  >  ^s(Ag2Cr04). 


De  deux  composes,  le  plus  soluble  est  celui  qui  a  la  plus  forte  solubilite  ;  ce 
n’est  pas  necessairement  celui  qui  a  le  produit  de  solubilite  le  plus  eleve, 
cela  depend  de  l’atomicite  des  elements  presents  dans  les  deux  composes. 


©  Hachette  Livre  -  H  Prepa  I  Chimie,  /re  onnee,  PCS!  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Equilibres  de  precipitation 


1.3.2.  Generalisation 

Soit  un  compose  ionique  CxAy  qui  se  dissout  dans  de  l’eau  pure  en  donnant  les 
ions  Cp+  et  Aq~  dont  nous  admettrons  qu’ils  ne  reagissent  pas  avec  l’eau. 

L’ equation  de  la  solution  s’ecrivant :  CxAy(s)  =  x  Cp+  +  y  Aq~ 

il  vient :  [Cp+]  =  x . s  et  [Aq~]  =  y.s 

L’ expression  de  Ks  =  [Cp+]x.  [Aq~(y  s’ecrit  alors  : 

ks  =  (x.sy.  (y .  s)y  =  xx.yy.s  x+y 


Doc.  5  Solubilite  de  l’oxalate  d’alu- 
minium  Al2(C204)3  (s). 


Cette  relation  est  a  retrouver  dans  toute  etude  (doc.  5) 

<€£  Pour  s’entrainer  :  ex.  1,  2,  3  et  4 


La  solubilite  dans  Veau  pure  d’un  compose  ionique  CXA  v  dont  les  ions  ne 
reagissent  pas  avec  l’eau  vaut : 

I  K ' 

c  —  _ s _  /■  n  p\ 


Pour  l’oxalate  d’aluminium  : 
A12(C204)3  =  2  Al3+(aq)  +  3C204“(aq) 


solide  en  exces  2s 

,2- 


3  s 


Ks  =  [Al3+]2.  [C20^  ]3  =  1,0.10~29 
=  (2s)2 .  (3s)3 
=  108.. s5 


et  ,s  = 


_(  Ks  \l/5 
108 


soit :  s  =  6,2 . 10  7  mol .  L' 


-1 


1.4  •  Condition  de  precipitation 

Considerons  le  systeme  chimique  defini  par  CxAy( s),  C,;l+(aq)  et  A^aq).  Deux 
cas  sont  a  envisages 


Doc.  6  Conditions  de  precipitation 
du  solide  CxAy  en  fonction  des 
concentrations  des  ions  Cp+  et  . 


■  Lorsque  ces  trois  especes  coexistent  en  equilibre,  selon  la  reaction  d’equation  : 

CxAy(  s)  =  xCP+(aq)+yA^-(aq) 

la  solution  est  saturee  et  les  concentrations  [Cp+]^  et  [Aq~]^  sont  telles  que  : 

Qeq  =  [Cp+]lq.[Aq-]lq=Ks 

■  Lorsqu’il  n’y  a  pas  de  solide,  la  solution  n’est  pas  saturee,  le  systeme  est  hors 
d’equilibre  chimique. 

A  quelle  condition  une  solution  est-elle  saturee  ? 

Soit  Q.d  le  quotient  de  reaction  calcule  a  partir  des  concentrations  apportees  des 
especes  ioniques. 

•  Si  (2a  est  inferieur  a  Ks,  (Qa  <  Ks),  l’equilibre  chimique  ne  peut  etre  atteint,  il  n’y 
a  pas  d’apparition  de  precipite. 

•  Si  Qa  est  superieur  a  Ks,  (Q.d  >  Ks),  il  y  a  precipitation  et  evolution  du  systeme 
jusqu’a  l’equilibre  avec,  alors,  Q( q  =  Ks. 

Il  est  done  possible,  a  partir  de  la  valeur  de  Q.d ,  de  detenniner  si  un  precipite  existe, 
ou  non,  en  equilibre  avec  ses  especes  ioniques  constitutives  (doc.  6) : 


•  Lorsqu’on  ajoute  un  compose  ionique  a  de  l’eau  pure,  le  compose  se 
dissout  et  la  solution  n’est  pas  saturee  tant  que  le  quotient  de  reaction 
Q  reste  inferieur  au  produit  de  solubilite  Ks. 

•  Lorsqu’on  ajoute  une  solution  contenant  des  ions  Cp+  a  une  solution 
contenant  des  ions  Aq~,  il  y  aura  precipitation  de  CxAy  des  que  : 

Qa  =  lCP+V.[A9-]y  =  Ks 

Qa  etant  le  quotient  de  reaction  calcule  a  partir  des  concentrations 
apportees  de  Cp+  et  Aq~  exprimees  en  mol .  L-1. 
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APPLICATION  1 


Le  precipite  de  sulfate  d'argent  apparait-il  ? 


On  melange  10,0  mL  de  solution  de  sulfate  de  sodium 
et  10,0  mL  de  solution  de  nitrate  d’  argent,  toutes  deux 
a  la  concentration  c  =  8,0. 10~2  mol.L-1  . 
Observe-t-on  un  precipite  de  sulfate  d’ argent  ? 

Donnee  :  Ks  (Ag2S04)  =  1,5 .  IQ-5. 


Les  concentrations  apportees  ou  introduites  des  ions 
argent  (I)  et  sulfate  en  tenant  compte  de  la  dilution,  rnais 
avant  toute  eventuelle  reaction,  valent : 

[Ag+]  =  [S024~  ]  =  c  /  2  =  4,0. 1(L2  mol.L-1 
S’il  y  a  precipitation,  le  systeme  est  le  siege  de  l’equilibre  : 

Ag2S04  (s)  =  2  Ag+  (aq)  +  S04_  (aq) 
de  constante  K°  =  KS=  1,5 . 10  "5. 


Le  quotient  de  reaction  Qa  lors  du  melange  des  deux 
solutions  vaut : 

0a=[Ag+]2.[SO24-] 

=  (4,0 .  1(L2)2  .  (4,0 . ltT2)  =  6,4 .  1(L5 
Lors  du  melange,  Qa>  Ks  :  du  sulfate  d’argent 
precipite  {doc.  7).  La  quantite  de  precipite  forme  est 
telle  qu’en  fin  de  precipitation,  le  nouveau  quotient  de 
reaction  a  l’equilibre,  Q$ q  ,  est  egal  a  Ks . 


Doc.  7  Qa>Ks  le  systeme  evolue  dans  le  sens  »  2- 
il  y  a  precipitation. 


Pour  s’entrainer 


ex.  5  ) 


1.5  •  Effet  d'ion  commun 

On  dit  qu’il  y  a  effet  d’ion  commun  : 

•  soit  lorsque  CxAy  (s)  est  dissous  dans  une  solution  contenant  deja  des  ions  Cp+ 
ou  des  ions  Aq~  ; 

•  soit  lorsqu’une  solution  contenant  des  ions  Cp+  ou  Aq~  est  ajoutee  a  une  solution 
obtenue  par  dissolution  de  CxAy  (s). 

Considerons  une  solution  saturee  obtenue  en  dissolvant  CxAy  (s)  dans  de  l’eau  pure. 
Dans  la  solution,  s’etablit  l’equilibre  d’equation  : 


K, 


CxAy  (s)  xCp+  +  y  AQ-  (1) 

caracterise  par  le  produit  de  solubilite  : 

Ks  =  [Cp+]xe.[Anye 

Introduisons,  dans  cette  solution,  des  ions  Arl~  de  telle  facon  que  la  dilution  soit 
negligeable.  Ces  ions  sont  apportes  soit  par  le  solide  Na?A,  soit  par  une 
solution  concentree  de  Na?A. 

La  concentration  des  ions  Aq~  dans  la  solution  immediatement  apres  cet  ajout  est 
done  telle  que  :  [ Aq~ ]  >  [A?_]e 

Le  quotient  de  reaction  Q  est :  Q  =  [Cp+]g .  [A?-P 

II  est  superieur  a  Ks.  L’equilibre  (1)  est  deplace  dans  le  sens  2  (doc.  8),  il  y  a 

ten 


precipitation,  [Cp+]  diminue,  comrne  5  = 


la  solubilite  diminue. 


Doc.  8  Immediatement  apres  1’ajout 
d'ion  Aq~ ,  Q  >  Ks,etCxAy  preci¬ 
pite  jusqu’ace  qu’a  nouveau  Q  =  KS. 


Lors  de  1’ajout,  sans  effet  de  dilution,  d’ions  A1'  ou  Cp+,  la  solubilite  de 
CxAy  diminue. 
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APPLICATION  2 


Solubilite  du  chlorure  de  plomb  PbCl; 


A  V\  =  50  mL  d’une  solution  Si  saturee  de  chlorure 
de  plomb  (II),  on  ajoute  V2  =  50  mL  d’une  solution  S2 
de  chlorure  de  sodium  a  C2  =  0,10  mol.L-1.  Soit S 3  la 
solution  obtenue.  Determiner  la  solubilite  du  chlorure 
de  plomb  (II) : 

a)  dans  la  solution  Si  ; 

b)  dans  la  solution  S3 . 

Donnee  :  pA'sIPbCy  =  4,7. 

a)  Dans  la  solutionSi,  s’etablit  l’equilibre  d’equation  : 

PbCL  (s)  =  Pb2+  (aq)  +  2  CL  (aq) 

Soit  so,  la  solubilite  de  PbCL  dans  l’eau  pure  ;  alors  : 

[Pb2+]  =  s0  et  [CL]  =  2  50 
A  l’equilibre  :  Q6q  =  [Pb2+] .  [CL]2  =  4s30  =  Ks 


d’oil : 


so: 


K  \1/3 

^  =  1,7. 10-2  mol.L-1 

4 


b)  Soit  5,  la  solubilite  de  PbCL(s)  dans  la  solution  S3  ; 
on  peut  considerer  que  le  chlorure  de  plomb  (II)  se 
dissout  en  fait  dans  une  solution  de  chlorure  de  sodium 
de  volume  V\  +  V2  et  de  concentration  : 

c2 .  V2  c2 
2 


■  5,0. IQ-2  mol.L 


-1 


L  "  Vi  +  L2 
d’oil  le  bilan  de  matiere  : 

PbCl2(s)  =  Pb2+  +  2  CL  (4) 
concentrations  initiales :  0  C 

concentrations  a  l’equilibre  :  5  C  +  2  s 

d’oil  a  l’equilibre  :  Q$q  =  s(c  +  2  s )2  =  Ks 

soit :  4  53  +  4  c .  52  +  c25  -  Ks  -  0 

dont  la  resolution  a  l’aide  d’une  calculatrice  donne  : 

s  =  5,4 . 10-3  mol .  L_1 

5  <  5o  :  en  presence  d’ions  chlorure,  la  solubilite  de 
PbCl2  diminue. 


domaine 

d’existence  du 
precipite 
d’iodure 
d’argent  Agl 

pas  de  precipite 
d’Agl 

15 

,2  P1 

Doc.  9  Domaine  d ’existence  du 
precipite  d’iodure  d’ argent  dans 
une  solution  ou  initialement 
[Ag+]  =  0,10  mol.L-1. 


<€T  Pour  s’entrainer :  ex.  6  etT~) 

1.6  •  Domaine  d'existence  d'un  precipite 

La  condition  de  precipitation  etablie  precedemment  (Qa  >  Ks)  permet  de  tracer  des 
diagrammes  d’existence  de  precipite.  Un  precipite  etant  seul  dans  sa  phase,  la 
notion  de  predominance  n’a  pas  de  sens :  un  precipite  existe  ou  n’existe  pas. 

Exemple  :  diagramme  d’existence  de  l’iodure  d’argent 

A  une  solution  de  nitrate  d’argent  a  0,10  mol.L-1,  on  ajoute,  sans  variation  de 
volume,  une  solution  concentree  d'iodure  de  potassium.  Soit,  a  determiner,  la  valeur 
de  pi  =  -  log  [L],  pour  laquelle  Agl  precipite. 

Donnee  :  p(fs(AgI)  =  16,2  . 

II  y  a  precipite  des  que  :  Qa  =  A's(Agl),  avec  Qu  =  [Ag+]  .  [L]eq 


soit : 


[I-]eq  = 


 ^s(Agl) 


[Ag+ 


Pleq  =  P^s(Agl)  -  pAg 


Un  precipite  se  forme  done  des  que  :  [L] 
soit :  log  [L] 

d’ou  :  -  log  [L] 

et :  pi 

soit  enfin  :  pi 


:  [I-]eq 
:  log  [I  ]eq 
;  -  log  [I“]6q 
Pleq 

;  pA"s(AgI)  -  pAg 


Pour  une  solution  contenant  des  ions  Ag+  a  la  concentration  de  0,10  mol .  L  ,  il 
y  a  formation  de  Agl  si  pi  5;  15,2  ,  d’ou  le  trace  du  domaine  d’existence  de  Agl 
(doc.  9). 
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II  est  possible,  en  utilisant  un  logiciel  de  simulation,  de  tracer  des  diagrammes  de 
distribution  d’especes.  II  apparait  alors  nettement  la  limite  d’existence  du  preci¬ 
pite.  Celle-ci  depend  de  la  concentration  en  cation  (doc.  10). 


Doc.10  Pourcentage  d’ions  argent  ► 
Ag+  en  solution  en  fonction  de 
pi  =  -  log  [I-]  lors  de  l’ajout  d’une 
solution  d’iodure  de  potassium  a 
une  solution  de  nitrate  d’ argent  de 
concentration  c. 

Lorsque  [Ag+]  =£  c,  la  precipitation 
commence  ;  sur  les  graphes  cela  cor¬ 
respond  aux  points  anguleux  E,  F  et 
G  dont  la  position  depend  alors  de  c 
puisque  : 

pleq  =  P^s(AgI)  -  pAg  =  pA's(Agl)  -  pc 


1.7  •  Precipitations  competitives 


formation 
de  Pbl2 
jaune 


Doc.  11  Precipitation  d’haloge- 
nures  de  plomb. 


1.7.1.  Experience 

•  Dans  un  tube  a  essai  contenant  environ  1  mL  de  solution  de  nitrate  de  plomb  (II) 
a  0,1  mol.L-1,  ajoutons  quelques  gouttes  d’une  solution  de  chlorure  de  sodium  a 
0,1  mol.L-1  :  un  precipite  blanc  de  PbCL  apparait  (doc.  11  a). 

•  Recommen^ons  en  re  nip  lac  ant  la  solution  de  chlorure  de  sodium  par  une  solu¬ 
tion  d’iodure  de  potassium  :  un  precipite  jaune  de  Pbl2  se  forme  (doc.  11  b). 

•  Au  tube  a  essai  contenant  le  precipite  de  chlorure  de  plomb,  ajoutons  goutte  a 
goutte  la  solution  d’iodure  de  potassium  :  le  precipite  blanc  disparait  alors  qu’un 
precipite  jaune  se  forme  (doc.  11  c). 

1.7.2.  Interpretation 

•  Dans  V experience  (a),  le  precipite  blanc  est  du  chlorure  de  plomb  forme  selon  la 
reaction  d’equation  : 

Pb2+(aq)  +  2Cr(aq)  =  PbCl2  (s) 
et  de  constante  telle  que  : 

K°=  _ 1 _ = _ I _ 

3  [Pb2+].[C1-]2  Ks(PbC\2) 

•  Dans  1’ experience  (b),  le  precipite  jaune  est  de  l’iodure  de  plomb  forme  selon 
la  reaction  d’equation  : 

Pb2+ (aq)  +  2  I- (aq)  =  Pbl2  (s) 
et  de  constante  telle  que  : 

=  _ 1_  _  J_ 

b  [Pb2+].[r]2  xs(Pb\2) 

•  Dans  V experience  (c),  le  precipite  de  chlorure  de  plomb  est  detruit  par  for¬ 
mation  du  precipite  d’iodure  de  plomb  forme  selon  la  reaction  d’equation  : 

PbCl2  (s)  +  2  I- (aq)  =  Pbl2  (s)  +  2  Cl"  (aq) 


(a) 


(b) 


(c) 


a 

I 
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et  de  constante  telle  que  : 


f  ,  \ 

(*)  A's(PbCl2)  =  2,5 . 10-5 

/Cs(PbI2)  =  6,3. 10-9 

v _ _ / 


Ko=  [Cl-]2  x  [Pb2+]  =  £s(PbCl?_) 
c  [I-]2  [Pb2+]  /Cs(PbI2> 

soitC);  /f°  =  4,0.103 

La  valeur  elevee  de  justifie  Devolution  du  contenu  du  tube  a  essai  de  l’expe- 
rience  (c). 

Lors  de  l’ajout  de  l’iodure  de  potassium  l’equilibre  (a)  est  deplace  dans  le  sens 
inverse,  ou  sens  2,  et  l’equilibre  (b)  s’etablit,  puis  est  deplace  dans  le  sens  direct, 
ou  sens  1 . 

qj  Pour  s’ entr ainer  :  ex.  8  et  9  ) 


B  Solubilite  et  complexation 


(**)  Pour  cette  reaction,  a  l’equlibre  : 

[[Ag(NH3)2]+].[Cl-] 


K°  =  Qe  q  = 


[NH3]2 

qui  peut  se  reecrire  : 

K0_  [[Ag(NH3)2]+] .  [Cl~]  [Ag+] 

[NH3]2  ’  [Ag+] 

Soit : 

*,=  [[A§(NH3)2]+1  .  [Cl~] .  [Ag+] 

[NH3]2.[Ag+] 

d’ou  :  K°  =  /L([Ag(NH3)2]+) .  ATs(AgCl) 


(***)  •  Dans  l’eau  pure  la  solubilite  .s  de 
CxAy  (s)  peut  s'ecrire  en  l’absence  d’autres 
reactions  (c/.  §  1.3.2.) : 

ten 

x 

•  En  presence  du  ligand  L,  elle  vaut : 

=  1  HCp+]  +  [[CL„Y+]) 
x 

\ _ / 


(****)  •  Dans  l’eau  pure  la  solubilite .?  de 
CMy(s)  peut  s’ecrire  en  l’absence  d’autres 
reactions  (c/.  §  1.3.2.) : 

,=  M!1 

y 

•  En  presence  du  cation  M'+,  elle  devient : 
s"=  -L  ([Aq~]  +  [[MAfr-q)+]) 

y 

v _ / 


2.1  •  Dissolution  d'un  precipite 
par  formation  de  complexe 

2.1.1.  Experience 

Dans  un  tube  a  essai  contenant  une  solution  diluee  de  chlorure  de  sodium,  ajou- 
tons  quelques  gouttes  de  nitrate  d’argent ;  un  precipite  blanc  de  chlorure  d’argent 
AgCl  se  forme.  Ajoutons  alors,  goutte  a  goutte,  une  solution  concentree  d’ammo- 
niac  ;  le  precipite  disparait.  La  formation  de  Lion  complexe  diammineargent  (I) 
[Ag(NH3)2]+,  selon  l’equation* . ) : 

AgCl  (s)  +  2  NH3  =  [Ag(NH3)2]+  +  CL 
explique  les  faits  observes. 

2.1.2.  Generalisation 

Considerons  une  solution  saturee  S  obtenue  en  dissolvant  CxAy  (s)  dans  de  1’eau 
pure.  Dans  la  solution,  regne  l’equilibre  d’equation  : 

C*Ay(s)  x  Cp+  +  y  Aq~  (1)  Ks 

■  Supposons  tout  d’abord  que  Lion  Cp+  puisse  donner,  avec  le  ligand  L,  un 
complexe  [CLn]P+  selon  1’ equation  : 

Cp+  +  n  L  =  [CLn]P+  (2)  pn 

L’ addition,  a  la  solution  S,  d’une  solution  contenant  le  ligand  L,  va  entrainer  le 
deplacement  de  l’equilibre  (1)  dans  le  sens  1,  augmentant  ainsi  la  solubilite  de 

CxAy  (s)[***). 

■  Supposons,  a  present,  que  Lion  Aq~  donne  avec  le  cation  Mr+  un  complexe 
[ MA ](r_^)+  selon  l’equation  : 

A^~  +  Mr+  =  [MA]^+  (3) 

L’ addition,  a  la  solution  S,  d’une  solution  contenant  le  cation  Mr+,  va  entrainer  le 
deplacement  de  l’equilibre  (1)  dans  le  sens  direct  ou  sens  1,  augmentant  ainsi  la 
solubilite  de  CxAy  (s)(****)_ 


La  participation  de  l’un  des  ions  Cp+  ou  Ap  a  la  formation  d’un 
complexe  augmente  la  solubilite  de  CxAy  (s). 


55i 
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APPLICATION  3 


Dissolution  du  chlorure  d'argent 


Une  quantite  «o  =1,0.  Kj  '1  mol  de  chlorure  d’argent 
est  agitee  dans  V  =  0,500  L  d’eau  pure.  On  ajoute,  sans 
dilution,  de  1’ ammoniac  a  cette  solution. 

Quelle  quantite  minimale  n  d'  ammoniac  faut-il  ajou- 
ter  pour  que  le  precipite  soit  entierement  dissous  ? 

Donnees  : 

PKs(AgCl)  =  9,7; 
log&([Ag(NH3)2n  =  7,2. 

La  solution  est  le  siege  de  deux  equilibres  d’equations  : 


AgCl 

Ag+  +  2  NH3 


Ag+  +  cr 
[Ag(NH3)2]4 


K s 


Hi 


(1) 

(2) 


Lorsqu’on  ajoute  l'ammoniac,  il  se  produit  la  reaction 
(2),  ce  qui  deplace  l’equilibre  (1)  dans  le 
sens  1 ;  la  solubilite  du  chlorure  d’argent  augmente. 

Lorsqu’un  ion  CL  passe  en  solution,  un  ion  Ag+  y  passe 
aussi  et  se  retrouve  en  solution,  soit  sous  forme  d’ions 
Ag+,  soit  sous  forme  d’ions  [Ag(NH3)2]+,  d’ou  : 


s  =  [Ag+]  +  [[Ag(NH3)2]+]  =  [CL] 

■  Lorsque  la  quantite  de  chlorure  d’argent  a  ete  dis- 
soute  : 

[CL]  =  2,0.10-3  mol. L-1 

■  A  la  limite  de  dissolution  : 


[Ag+]  : 


_A 

[Cl 


1,0. 10~7  mol.L-1 


d’ou  :  [[Ag(NH3)2]+]  =  [CL]  -  [Ag+]  »  [CL] 

=  2,0. 10"3  mol.L"1 

■  La  concentration  en  ammoniac  libre  se  determine  a 
l’aide  de  /j2  : 

[NH3]  =  ( =  3,6. 10~2  mol.L-1 


l  @2  •  [Ag+]  ) 

La  quantite  minimale  n  d’ ammoniac  qu’il  a  fallu  intro- 
duire  se  determine  en  ecrivant  la  conservation  de  NH3  : 

n  =  V.  (2.  [[Ag(NH3)2]+]  +  [NH3]) 
soit :  n  =  2,0 . 10“2  mol 


€ C  Pour  s’entrainer  :  ex.  10  et  11 

2.2  •  Evolution  de  la  solubilite 
par  formation  de  complexes 

Dans  certains  cas,  l’anion  Aq~  peut  donner,  par  reaction  avec  le  cation  Cp+,  un 
precipite  et  un  ou  plusieurs  complexes.  La  solubilite  de  CxAy  varie  fortement  avec 
la  quantite  d’ anions  introduits. 

Interessons-nous,  par  exemple,  aux  reactions  entre  l’ion  argent  Ag+  et  Lion 
cyanure  C1NL. 


APPLICATION  4 


Precipitation  et  dissolution  du  cyanure  d'argent 


Precipitation  et  dissolution 
du  cyanure  d’argent 

Une  solution  concentree  de  cyanure  de  sodium 
(Na+  +  CN~)  est  progressivement  ajoutee  a  une  solution 
de  nitrate  d'argent  (Ag+  +  N03)  de  concentration 
c=  1,0. 10"2  mol.L"1 . 

1)  Indiquer  les  reactions  susceptibles  de  se  produire. 
Pour  quelle  valeur  de  pCN  =  -  log  [CN~] ,  le  cyanure 
d'argent  commence-t-il  a  precipiter  ? 


Verifier  que  l’ ion  complexe  estalors  minoritaire  devant 
l’ ion  argent  (I). 

2)  Definir  et  exprimer  la  solubilite  s  du  cyanure 
d’argent,  en  presence  de  AgCN(s),  enfonction  de  [CbL], 
de  Ks  et  de  /?2. 

3)  Montrer  que,  sur  des  domaines  qu  on  precisera,  log  5 
peut  s’ exprimer  simplement  enfonction  de  pCN. 

4)  Pour  quelle  valeur  de  pCN,  le  cyanure  d'argent  est- 
il  entierement  dissous  ?  Verifier  que  l’ ion  argent  (I)  est 
alors  minoritaire  devant  l’ ion  complexe. 

5)  Tracer  log  s  =  /( pCN) . 
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Donnees  :  p/^s(AgCN)  =  15,9  ; 
log  P2  ([Ag(CN)2n  =  21,0  . 

On  supposera  la  dilution  negligeable. 

1)  Lors  de  1’addition  de  la  solution  de  cyanure  de  sodium, 
il  se  produit,  tout  d’abord,  vu  la  stoechiometrie  des  reac¬ 
tions,  un  precipite  de  cyanure  d’argent,  selon  l’equation  : 

Ag+  +  CN-==AgCN(s)  (1) 

de  constante  de  reaction  : 

K°i  =  1 1  Ks=  1015’9  =  7,9 . 1015 

Lorsque  le  precipite  apparait,  [Ag+]  vaut  encore  : 

[Ag+]  =  1,0. I0-2  mol .  L-1 

d’oit :  [CN-]  =  =  1,3 . 10-14  mol.L-1 

[Ag+] 

soit :  pCN  =  13,9 

Le  precipite  se  dissout  partiellement  par  formation  du 
complexe  [Ag(CN)2]~  selon  1’equation  : 

AgCN(s)  +  CN-  ==*  [Ag(CN)2]-  (2) 

de  constante  de  reaction  K®  . 

0  [[Ag(CN)2]_]  [[Ag(CN)2]-]  [CN-] .  [Ag+] 
2“  [CN-]  “  [CN-]  [CN-] .  [Ag+] 

=  fh-Ks 

soit:  K°2  =  105’1  =  1,3.105 

Alors  :  [[Ag(CN)2n  =  K°2.  [CN-]  =  1,7. 10-9  mol.L-1 
L'ion  complexe  est  minoritaire  devant  l’ion  argent  (I). 

Pour  pCN  >  13,9 ,  il  n’y  a  pas  tie  precipitation,  mais 
il  y  a  une  tres  legere  complexation. 

2)  Le  cyanure  d’argent  se  dissout  par  dissociation  (sens 
2  de  la  reaction  (1))  et  par  complexation  (sens  1  de  la 
reaction  (2)).  La  solubilite  s’ecrit : 

s  =  [Ag+]  +  [[Ag(CN)2]“] 

Tant  qu’il  reste  du  cyanure  d’argent  solide,  les  deux  equi¬ 
libres  sont  realises,  alors  : 

[Ag+]  =  Icr^] 

et:  [[Ag(CN)2]-]=£2.[Ag+].[CN-]2 

d’ou:  [[Ag(CN)2]-]  =  Ks.  •  [CN-] 

soit :  s  =  +  Ks.p2.  [CN-] 

En  poursuivant  l’ajout  d’ions  CN-,  l’equilibre  (2)  sera 
deplace  dans  le  sens  1  jusqu’a  dissolution  complete  du 
precipite. 


soit  si:  Ks.p2-[  CN-]^0,1.|^ 

c’est-a-dire  pour  :  [CN-]  =£ 

soit :  [CN-]  =£  1,0. 10  11  ou  pCN  3=  11 

PourpCN^ll:  [Ag+]  » 

soit :  log  s  ~  log  Ks  +  pCN  =  pCN  -  pKs 

Done  pour  pCN  ^  11 :  log  s  ~  - 15,9  +  pCN 

De  meme,  nous  pouvons  negliger  [Ag+]  devant 
[[Ag(CN)2]-]  dans  l’expression  de  la  solubilite,  si : 
[Ag+]«0,l.[[Ag(CN)2]-] 

soit  si:  0,1  [CN“] 

c’est-a-dire  pour  :  [CN-]  3s 
soit :  [CN-]  3=  1,0. 10-10  ou  pCN  10 

Pour  pCN  ^  10  : 

s  ~  [[Ag(CN)2]-]  ~Ks.p2.  [CN-] 

soit :  log  s  ~  log  (Ks .  P2)  -  pCN 

Done  pour  pCN  10  :  log  s  =  5,1  -  pCN 


4)  Lorsque  le  precipite  est  juste  dissous  : 

[[Ag(CN)2]-]  =  1,0. 10-2  mol.L-1 


et : 


[CN- 


[[  Ag(CN),]- 

K°2 


■  7,7. 10-8  mol.L-1 


soit :  pCN  =  7,1 

A  cette  limite  de  dissolution  : 

[Ag+]  =  i^=j=  l,6-! (I-9  mol.L-1 


d  s- 

5)  La  solubilite  est  minimale  pour 
-Kc 


=  0  ; 


soit : 


[CN-]2 : 


+  K&  =  0 


D’oit:  PCNmin  =  (log  pp  1 2  -  10,5 

et  :  5min  =  2  Ks  \fp2  =  8,0 . 10-6  mol .  L-1 

soit :  log  smin  =  -  5,1 


3)  Dans  l’expression  de  la  solubilite,  nous  pouvons 
negliger  [[Ag(CN)2]-]  devant  [Ag+],  si : 

[[Ag(CN)2]-]  0,1.  [Ag+] 


Pour  PCNmin  :  [Ag+]  =  [[Ag(CN)2]-] 

Le  trace  de  log  s  =/(pCN)  ci-apres  presente  les  resul- 
tats  des  calculs  (doc.  12). 
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■4  Doc.  1 2  log  5  =/  (pCN)  pour  le  cyanure  d’argent ; 
la  solubilite  est  minimale  pour  pCN  =  10,5. 


Pour  s’entrainer  :  ex.  12  ) 


B  pH  et  precipitation 


3.1  •  Dissolution  d'un  precipite  par  action  d'un  acide 


(*)  Pour  cette  reaction  a  l’equilibre  : 

[Ba2+] .  [HCO3] 


K°  =  Qe  q  = 


[H3o+] 


qui  peut  se  reecrire  : 

Jf0=  [Ba2+]  ■  [HCO3]  [CO?"] 
[H30+]  [CO?-] 


Soit : 


K°  =  [Ba2+] .  [CO?  ]. 


[HCOJ] 


[CO3  ] .  [H30+ 


d’ou  : 


k0_  £s(BaCQ3) 
^a(HC03-) 


3.1.1.  Experience 

Dans  un  tube  a  essai  contenant  une  solution  de  chlomre  de  baryum,  ajoutons  quelques 
gouttes  d’une  solution  de  carbonate  de  sodium  :  un  precipite  blanc  de  carbonate  de 
baryum  BaC03  se  forme.  Ajoutons  ensuite,  goutte  a  goutte,  une  solution  concen- 
tree  d’acide  chlorhydrique  :  le  precipite  disparait.  L’ion  H30+,  en  reagissant  avec 
la  base  CO?-,  a  provoque  la  dissolution  du  precipite  selon  la  reaction  d’equation  ■  : 

BaC03  +  H30+  =  Ba2+  +  HC03  +  H20 


3.1.2.  Generalisation 

Soit  un  anion  A-  donnant  un  precipite  CA  avec  le  cation  C+.  Supposons  que  l’anion 
A-  soit  une  base  faible  ;  il  peut  alors  capter  un  proton. 

Si  Ton  ajoute  une  solution  d’acide  fort  a  une  solution  saturee  de  CA,  il  se  produit 
la  reaction  d’equation  : 


de  constante  : 


CA +  H30+  =  C++AH  +  H20 

0=  [AH].[C+]  =  [AH] .  [C+]  JAH  _ 

[H30+]  [H30+]  '  [A  ]  Ka 


Si  K°  est  nettement  superieur  a  1,  et  si  l’acide  fort  est  en  exces,  le  precipite  se 
dissout  ;  dans  le  cas  contraire,  toutes  les  especes  coexistent.  Dans  tous  les  cas,  la 
solubilite  augmente.  Ce  resultat  est  general : 


Lorsque  A  est  une  base  faible,  la  solubilite  du  compose  ionique  CA 
augmente  lorsque  le  pH  de  la  solution  diminue. 
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APPLICATION  5 


Dissolution  de  I'acetate  d'argent 


1)  On  introduit,  sans  variation  de  volume,  une 
quantite  nB  =  1,0. 10~2  mol  d’  acetate  d’  argent  dans 
V  =  50,0  mL  d’eau  pure. 

Determiner  : 

a)  les  concentrations  des  ions  argent  (I)  et  acetate  dans 
cette  solution  ;  cette  solution  est-elle  saturee  ? 

b)  le  pH  de  cette  solution. 

2)  On  ajoute,  sans  dilution,  une  quantite  n  d’acide 
nitrique  (acidefort)  jusqu'a  ce  que  la  moitie  de  1’ ace¬ 
tate  d'argent  introduit  soit  dissous. 

Determiner  : 

a)  le  nouveau  pH  de  la  solution  ; 

b)  la  quantite  n  d’acide  nitrique  necessaire. 

Donnees  : 

pA:A(CH3COOH  /  CH3COO-)  =  4,8  ; 
p Ks  (CH3COOAg)  =  2,6  . 

1)  a)  Supposons  que  la  solution  soit  saturee  :  deux  equi¬ 
libres  s’etablissent  selon  les  equations  : 

(1)  CH3COOAg  (s)  =  CH3COO-  +  Ag+ 

K{\  =KS=  10  16 

(2)  CH3COO-  +  H20  =  CH3COOH  +  OH- 

K°2  =  KJKa=  IO-9’2 
s  =  [Ag+]  =  [CH3COO-]  +  [CH3COOH] 

La  dissolution  de  CH3COOAg  libere  la  base  faible 
CH3COO  .  Le  milieu  devient  basique  ;  son  pH  supe- 
rieur  a  7,  soit  ici  pH  »  pKA.  Done  [CH3COOH]  est 
neglige  able  ;  d’ou  : 

s  =  [Ag+]  =  [CH3COO_]  =  (KS)V2 

s  ~  5,0. 10-2  mol.L-1 

«0  /  V  =  0,20  mol .  L_1  ;  5  etant  inferieur  a  n$  /  V,  la 
solution  est  bien  saturee. 

b)  Pour  la  determination  du  pH,  il  suffit  de  considerer 
la  reaction  (2),  d’ou  : 

[CH3COOH]  =  [OH]  =  co 
D’autre  part,  comme  K  ,  est  tres  faible  : 

[CH3COO  ]  =  s  -[CH3COOH]  ®  s 

d’ou  :  K°2  =  Kb  »  ^  ,  soit  co  =(Kb. s)m 


0)=  5,6. 10-6  mol.L-1 
soit :  pH  =  8,7 

Remarque  : 

La  valeur  trouvee  pour  le  pH  de  la  solution  confirme  les 
hypotheses  faites. 


2)  L’ addition  de  la  solution  d’acide  nitrique  HN03  tota- 
lement  dissocie  en  ions  H30+  et  NO  3  provoque  la  dis¬ 
solution  partielle  du  precipite  selon  la  reaction  d’ equa¬ 
tion  : 

CH3COOAg  (s)  +  H30+  =  CH3COOH  +  Ag+  +  H20  (3) 
avec  :  K°3  =  KJKA=  102’2 

a)  Lorsque  la  moitie  de  1’ acetate  d’argent  introduit  est 
dissous  : 

[Ag+]  =  ^  =0,10  mol.L-1 

alors  :  [CH3COO-]  =  =  2,5 . 10-2  mol .  L~' 

La  conservation  de  l’acide  acetique  et  des  ions  acetate 
en  solution  donne  : 

[ch3cooh]  +  [ch3coo-]  =  ^(,v 

d’ou  :  [CH3COOH]  =  -  [CH3COO  ] 


soit :  [CH3COOH]  =  7,5 . 10~2  mol .  L_1 


d’ou  : 


pH  =  pKA  +  log 


[CH3COO  1 
[CH3COOH] 


pH  =  4,3 


b)  Les  ions  H30+  introduits  participent  a  la  reaction  (3) 
ou  se  retrouvent  libres  en  solution  : 

;j(H30  )introduits  =  w(H30  j |  j h re s 


+  n(CH3COOH)apparus 

»(H30+)introduits  =  V.([H30+]  +  [CH3COOH]) 


or  : 


d’ou: 
et : 


[H30+]  =  10-PH  =  5,0 . 10-5  mol .  L_1 
[CH3COOH]  =  7,5 . 10-2  mol .  L"1 


//( 1 13()  lintroduits  ~  w(CH3COOH)apparus 

n  =  3,8 . 10“3  mol 


QL 


Pour  s’entrainer  :  ex.  15  et  16  ) 
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3.2  •  Precipitation  des  sulfures  metalliques 

De  tres  nombreux  cations  metalliques  donnent  des  precipites  avec  les  ions  sulfure  ; 
l’ion  sulfure  S2~  etant  une  dibase,  les  precipitations  des  sulfures  dependent  du  pH . 
Cette  propriete  peut  etre  utilisee  pour  separer  les  cations  metalliques  presents  dans 
un  minerai  apres  dissolution  de  celui-ci  dans  un  milieu  de  pH  controle. 

Precisons  la  methode  sur  un  exemple. 


APPLICATION  6 


Separation  de  cations  metalliques 


Une  solution  est  maintenue  saturee  en  sulfure  cl' hydro- 
gene,  H2S,  de  fagon  telle  que  : 

[H2S]  =  c  =  1,0.10-2  mol.L-' 

On  peutfaire  varier  son  pH  a  l’ aide  de  solutions  tam¬ 
pons.  Determiner  pour  quelles  valeurs  de  pH  precipi- 
tent  MnS,  FeS  et  CoS,  si  initialement : 

[Mn2+]0  =  [Fe2+]0  =  [Co2+]0  =  c'  =  1,0. 10  4  mol . L_1 
Donnees : 

p^A1(H2S  /  HS-)  =  7,0  ;  PKA2(HS-  /  S2~)  =  13  ; 

p/fs(MnS)  =  9,6  ;  p£s(FeS)  =  17,2  ; 

p£s(CoS)  =  20,4  . 

Notons  M2+  les  cations  metalliques  ;  il  y  aura  precipite 
si  les  concentrations  apportees  en  M~+  et  en  S2~ 
verifient :  [M2+] .  [S2~]  5=  Ks 


soit : 


9  Ks 

[S2-]  2*  -f 


(a) 


La  concentration  en  sulfure  d ’hydrogene  etant  mainte¬ 
nue  constante,  [S2_]  s’exprime  simplement  en  fonction 
deKM,KA2,cet  h  =  [H30+]  . 


En  effet :  KA  \ .  KA2  = 


[H2S] 


d’ou:[S2-]  =  ^-^2-[H2S] 


.  K\\  •  KA2  •  c 


(b) 


h-  hl 

En  reportant  la  relation  (a)  dans  la  relation  (b) ,  il  vient : 


•  KA2  •  c 


^A1  •  ^A2  •  c  •  c' 


c 

d’ou  : 


h2- 


soit : 


P^A,  +  -  log  (c  •  c')  -  pj^s 

pH  ^  -  (c) 


Numeriquement,  le  sulfure  metallique  MS,  de  produit 
de  solubilite  Ks ,  precipite  si : 

pH  ^  13  -  y  P^s 

soit :  •  pour  MnS,  si  pH  &  8,2 

•  pour  FeS,  si  pH  &  4,4 

•  pour  CoS,  si  pH  &  2,8 

Le  document  13  resume  les  resultats  obtenus. 


CoS  precipite 

MnS 

precipite 

0  1  2 

3  4 

5  6  7  8 

9  10  pH 

FeS  precipite 

Doc.  1 3  pH  de  precipitation  des  sulfures  metalliques 
lorsque  :  [H2S]  =  1,0.  HL2  mol. L~! 

et:  [M2+]0  =  c'=  1,0. 10-4  mol.L-1 


<C£  Pour  s’entrainer  :  ex.  21 

3.3  •  Precipitation  des  hydroxydes  metalliques 

3.3.1.  pH  de  precipitation  des  hydroxydes  metalliques 

■  De  tres  nombreux  cations  metalliques  Al3+,  Zn2+,  Ca2+,  Fe2+,  Fe3+,  Cu2+,  . . . 
donnent  un  precipite  en  presence  d’ions  hydroxyde. 

Pour  un  cation  de  formule  Mn+,  l’equation  de  cette  precipitation  s’ecrit : 

M"+  +  n  HO“  =  Af(OH)„(s) 

■  Soit  c,  la  concentration  de  la  solution  en  Mn+ ;  pour  quelle  valeur  du  pH  observe- 
t-on  F  apparition  du  precipite  ? 
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Lorsque  le  precipite  apparait,  les  concentrations  en  ions  Mn+  et  HO  sont  telles 
que  :  [ Mn+ ] .  [HQ-]"  =  Ks 


soit : 


[HO-]  = 


K. 


[AT 


1  In 


d’ou  : 

et : 


pOH  =  (p Ks  +  log[M',+])/n 


pH  =  pKe  - 


(pKs  +  log  \M“+\) 
n 


(18.6) 


Pour  [Mn+]  =  1,0. 10“2  mol .  L-1  ,  il  vient  a  25  °C  (doc.  14) : 

•  pour  Al(OH)3  ,  pKs  =  32  ,  pH=  4,0; 

•  pour  Zn(OH)2  ,  pAs=16,4  ,  pH  =  6,8; 

•  pour  Ca(OH)2  ,  p Ks=  5,2  ,  pH  =  12,4  . 


Doc.  14  pH  de  precipitation  de  quel- 
ques  hydroxydes  metalliques  a  25  °C 
lorsque  [Mn+]o  =1,0. 10~2  moLL”1 . 


Ce(OH)4 


Cu(OH)2  AgOH 


Ba(OH)2 


Al(OH)3 

1  1  1 

Zn(OH)2 

fill  i 

i  i  .  .  . 

0 

1  1  k  1 

n  T  l  l 

14  pH 

Fe(OH)3 

Pb(OH)2  Fe(OH)2 

Ca(OH)2 

solution  de  solution  de 


formation  dissolution 

du  precipite  du  precipite 


Doc.  15  Precipitation  et  dissolution 
de  l’hydroxyde  d’aluminium  Al(OH)3 
par  addition  progressive  d’une  solution 
de  soude  a  une  solution  de  chlorure 
d' aluminium. 


3.3.2.  Cas  des  hydroxydes  amphoteres 

Certains  hydroxydes,  tels  que  Al(OH)3  ou  Zn(OH)2 ,  sont  amphoteres,  c’est- 
a-dire  qu’ils  peuvent  se  comporter  comme  un  acide  ou  comme  une  base.  Ainsi, 
pour  Al(OH)3  : 

Al(OH)3  (s)  +  3  H30+  =  Al3+  +  6  H20 

base  acide 

et :  Al(OH)3  (s)  +  HCT  =  [Al(OH)4]" 

acide  base 

L’ion  tetrahydroxoaluminate  [Al(OH)4]  est  un  complexe,  l’ion  hydroxyde  etant 
le  ligand  (doc.  15). 

Lorsqu’un  hydroxyde  metallique  M( OH)„  est  amphotere,  l’addition  pro¬ 
gressive  de  soude  a  une  solution  contenant  le  cation  Mn+  provoque  d’ abort! 
l’apparition  du  precipite  M( OH)„,  puis  sa  redissolution  par  formation  d’un 
complexe  ;  la  solubilite  de  M(OH)(,  depend  alors  du  pH. 


La  solubilite  de  l’hydroxyde  d’aluminium  Al(OH)3  en  fonction  du  pH  est  etudiee 
dans  Vapplication  7. 


_  APPLICATION  7  _ 

Solubilite  de  I'hydroxyde  d'aluminium 


f 

A  une  solution  de  chlorure  d'aluminium  de  concentra¬ 
tion  c  =  1,0. 10-2  mol.L-1,  on  ajoute progressivement 
une  solution  concentree  d’  hydroxyde  de  sodium,  ce  qui 
permet  de  negliger  la  dilution. 


1)  Determiner  les  valeurs  pH;  et  pH3  du  pH  telles  que 
respectivement : 

a)  le  precipite  d’ hydroxyde  d’ aluminium  apparaisse  ; 

b)  le  precipite  d’  hydroxyde  d’aluminium  disparaisse. 
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2)  Exprimer  la  solubilite  de  Al(OH)3  enfonction  de 
h  =  [H30+]  dans  le  domaine  [pHj  ;  pH2]  .  En  deduire, 
en  justifiant  les  approximations  faites,  les  relations 
log  s  =/(pH) . 

3)  Determiner  la  valeur  du  pH  lorsque  la  solubilite  est 
minimale,  et  la  valeur  de  s  correspondante . 

4)  Tracer  l allure  du  graphe  log  .v  =  /(pH) . 

Donnees  :  p Ks  (Al(OH)3)  =  32,0  ; 
log  Pa  ([AI(OH)4]-)  =  34,0. 

1)  a)  Soit  [  A13+]q  =  c,  la  concentration  initiale  de  l’ion 
Al3+  en  solution ;  lorsque  le  precipite  d’hydroxyde  d’alu- 
minium  apparart : 

[A13+]0.[HO-]3=^s 

\  1/3 

'  =  1,0.  lO-10  mol.L-1 


d’ou  :  [HO  ]  = 


,  [Al3+]0/ 


soit :  pHj  =  4,0 

Pour  pH  =S  4,0  il  n’y  a  pas  de  precipite  et  [Al3+]  =  c. 

b)  La  redissolution  du  precipite  d’hydroxyde  d’alumi- 
nium  est  due  a  la  reaction  d’equation  : 

Al(OH)3  (s)  +  HO-  =  [Al(OH)4]“(aq) 

de  constante  :  K°  =  t|A1(QH)4]  ] 

[HO] 

_  [  [Alt OH)4]— ]  [A13+].[HQ-]3 
[HO-]  ‘  [AI3+].[HO~]3 

soit:  K°  =  P4.KS  =  1,0. 102 

A  l’instant  ou  le  precipite  d’hydroxyde  d’aluminium 
disparart,  raluminium  se  trouve  en  tres  grande  majorite 
sous  forme  d’ion  aluminate,  alors  : 

[[Al(OH)4]-]  =  1,0. 10-2  mol . L_1 

[[Al(OH)4]- 


il  vient :  [HO  ]  = 


=  1,0. 104  mol. L 


Ks-P 4 

et :  pH2  =  10,0 

Pour  pH  &  10,  [[Al(OH)4]-]  =  c. 

2)  Lorsque  le  pH  est  inferieur  a  pH;  ou  superieur  a  pH2  : 

c  =  [Al3+]  +  [[Al(OH)4]~] 
mais  1’un  des  ions  est  nettement  majoritaire. 

Lorsque  pHj  pH  =£  pH2  ,  le  precipite  d’hydroxyde 
d’aluminium  est  present,  alors  : 

J  =  [Al3+]  +  [[Al(OH)4]_] 

soit :  5  =  - +  K^.Ba.\HO  ] 

[HO-]3 


En  utilisant  l’expression  du  produit  ionique  de  l’eau,  il 
vient :  R  j.  3 

i  : 


K 

soit,  numeriquement : 


Ks.h3  [  Ks.p4.Ke 


10 


-12 


s  =  1010./r3 

n 

I  Lorsque  [Al3+]  3=  10.  [  [  Al(OH)4]-] 
Kk  '  1 0 .  A"s .  /i4 .  [  HO 


[HO-]3 

soit :  pH  ^  5,2 

on  peut  negliger  [  [  A1  (OH )4]  ]  devant  [Al3+]  et : 


soit : 


s  ~  [Al3+]  ~  1010./?3 

log  s  =  10  -  3  pH 


I  Lorsque  [[Al(OH)4]"]  10.[A13+]  : 

Ks.p 4.[HO-]^10.  K' 


[HO]3 

soit :  pH  &  5,8 

on  peut  negliger  [Al3+]  devant  [  [  Al(OH)4]  ]  et : 


10' 


soit : 


*  =  [[Al(OH)4]— ] . 

log  s  =  -  12  +  pH 


-12 


ds 


3)  Lorsque  la  solubilite  est  minimale  -jj-  =  0 


3.1010./;2-  i^l  =  0 


son  : 


Ir 


d’ou  :  /imin  =  2,4. 10  6  mol.L  1  ,  soit  pHm;n  =  5,6 
et :  ^min  =  5,6 .  lO-7  mol .  L_1  ,  soit  log  .vmjn  =  6,3 

4)  Le  trace  du  graphe  log  s  =/(pH)  est  donne  au 
document  16. 

A  log  i 

0  2  4  6  8  10  12  14 


H - 1 - 1 - 1 - h 


H - 1 - 1 - 1 - h 


. —  domaine  ou  — ► 
Al(OH)3  precipite 


pH 


pas 

de  precipite 


_^\l3+predomine  1 
par  rapporf 
a  Al(OH)J  ! 


Al(OH)4  predomine 

—  par  rapport  - 

a  Al3+ 


Doc.  12 1  log  s  =/(pH)  pour  l’hydroxyde  d’alumi¬ 
nium  dans  le  cas  ou  [Al3+]o  =  1,0. 10-2  mol.L-1. 

Remarque  :  [  Al3+]  =  [[Al(OH)4]  ]  pour  pH  =  5,5  ,  valeur 
dijferente,  ici,  de  pHm;n . 
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Equilibres  de  precipitation 


E)  Titrage  par  precipitation 


Plusieurs  titrages  mettent  en  oeuvre  des  reactions  de  precipitation  ;  comme  pour  les 
titrages  deja  etudies  (cf.  chap.  16  cl  17),  la  reaction  de  titrage  doit  etre  quanti¬ 
tative,  unique  et  rapide.  D'autre  part,  d’un  point  de  vue  pratique,  il  est  necessaire 
que  Ton  puisse  reperer  l’equivalence. 

Etudions,  a  titre  d’exemple,  le  titrage  d’une  solution  contenant  des  ions  chlorure 
par  une  solution  de  concentration  connue  de  nitrate  d’argent.  D’autres  titrages  seront 
vus  dans  les  exercices  et  en  travaux  pratiques. 


4.1  •  Presentation  du  titrage 


Doc.  17  Dispositif  utilise  pour  le 
titrage. 


Soit  un  volume  V\  de  solution  de  chlorure  de  sodium,  de  concentration  inconnue 
Ci,  auquel  on  ajoute  progressivement  un  volume  V2  de  solution  de  nitrate  d’argent, 
de  concentration  connue  Co_  (doc.  17). 

La  reaction  de  titrage  a  pour  equation  : 

Ag+  +  CL  =  AgCl(s) 

sa  constante  vaut :  K°  =  1  /Ks  =  l/([Ag+] .  [Cl-])  =  5,0. 109 
La  reaction  est  quantitative. 


■  Apparition  du  precipite 

Determinons  la  valeur  de  V2  de  solution  versee  lorsque  le  precipite  apparait : 


[CL]  = 


*i*Cl  r  a  +-1  _  ‘  C2 


V,  +  V2  et  [A§+]  -  V,  +  v2 

En  supposant  que  Vo  «  V\  ,  car  K°  »  1,  il  vient : 

L2.C2 


[C1-]  = 


et 


soit : 


d’ou  : 


K,  =  Ci. 


[Ag+]  ■ 

V2-C2 

V 


v2 ■■ 


Ks-y 1 
C,.Co 


Dans  le  cas  ou  Ci  =  Co  ~  0,10  mol .  L  1  et  V\  =  10,0  mL  ,  on  trouve  : 

V2  =  2,0 . 10-7  mL 

Le  precipite  apparait  ties  l’ajout  de  la  premiere  goutte  (environ  5 . 10~2  mL)  de 
solution  de  nitrate  d’argent,  comme  il  est  facile  de  le  verifier  experimentalement. 


■  Equivalence 

A  l’equivalence  du  titrage,  les  quantites  d’ions  chlorure  et  argent  apportees  sont 

/7q(C1  )  —  n( Ag  )ajoutes 

C1.V1  =  C2.V2E 


egales  : 
soit : 


et : 


C2.V2E 

C  1  =  - 

Vi 


4.2  •  Realisation  du  titrage  :  determination  de 
I'equivalence 

Trois  methodes  peuvent  etre  utilisees  pour  determiner  I’equivalence  : 

-  suivi  potentiometrique ; 

-  suivi  conductimetrique  ; 

-  utilisation  d’un  indicateur  de  fin  de  reaction. 
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log  [Ag+] 


Graphe  log  [Ag+]  =  f(x)  lors  du 
titrage  de  V\  =  10,0  ml  d’une  solution 
de  chlorure  de  sodium  de  concentra¬ 
tion  c  i  =  1,0. 10~2  mol .  L_1  par  une 
solution  de  nitrate  d’ argent  de  concen¬ 
tration  C2  =  1 ,0 . 10~2  mol .  L~!. 


4.2.1.  Suivi  potentiometrique 

Au  chapitre  19,  nous  verrons  que  la  force  electromotrices  %  d’une  pile,  constitute 
d’une  electrode  de  reference  et  d’une  electrode  d’argent  plongeant  dans  la  solution 
contenant  des  ions  argent  (I)  Ag+,  est  une  fonction  affine  de  log  [Ag+]  : 

%  =  a  +  b .  log  [  Ag+] 

Etudions  1’evolution  de  log  [Ag+]  au  cours  du  titrage. 

Comme  pour  les  titrages  acido-basiques,  il  est  interessant  de  considerer  la  gran¬ 
deur  x,  definie  par : 


h. 

^2E 


de  sorte  que,  a  l’equivalence,  x=  1,0. 

Etudions  comment  varie  pAg  =  -  log(Ag+)  =f(x)  lors  du  dosage. 

■  V2  -  0,  soit  x  =  0 

La  solution  ne  contient  pas  d’ions  Ag+  ;  log  [Ag+]  n’est  pas  defini. 

■  Avant  l’equivalence,  0  <  V2  <  soit  0  <  x  <  1 
La  reaction  de  precipitation  se  produit : 

CL  +  Ag+ 


quantites  introduites  : 
quantites  a  l’equilibre  : 

En  remarquant  que  : 

il  vient,  a  l’equilibre  : 

et : 


C\-V\ 

C1.L1-C2.L2 


C2.L2 

e 


AgCl  (s) 
C2.L2 


V2E 


C2  •  C2  •  V2 


Co.  L 


2E 


rr^i-i  Cl  -Vl~C2-V2  ^1  '  ^ 

[d  ]  =  - t7~TT7 - =  f7T17  (1  -x) 


[Ag+ 


V[  +  Vi  VJ  + 
KS.(V  l+L2) 


Kq 


[CL]  C\.Vx.(\-x) 


alors  : 


log  [Ag+]  =  -  p Ks-  log  (  y'^2  •  (x  -  1) 


■  A  l’equivalence,  L2  =  V2E,  soit  x  =  1 

A  l’equivalence,  les  ions  Ag+  et  CL  ont  ete  melanges  en  quantites  egales  : 

[CL]gq  =  [Ag+]6q  =  VKj  =  1 ,4 . 10-5  mol .  L_1 
d’ou  :  log  [Ag+]  =  - 1/2  p Ks  =  -  4,9 

■  Apres  l’equivalence,  L2  >  L2E,  soit  x  >  1 ; 

Les  ions  argent  ont  ete  introduits  en  exces  : 

rA„+n  C2-V2~C2-V2E  C1  •  M  ^  ,, 

[ Ag  ]  -  T/  ,  T/  -  T /  ,  I /  •  (X 


d’ou  : 


V1+V2  Vj  + 

clvl 


log  [Ag+]  =  log  (  v‘+v^  .  (x  - 1) 


Il  est  alors  possible  de  tracer  le  graphe  log  [Ag+]  =f(x)  (doc.  18).  Nous  obtenons 
une  courbe  d’allure  voisine  de  celle  du  titrage  d’un  acide  par  une  base. 
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\  /  solution  de  nitrate  d’argent 
a  1,0. 1(T2  mol.L-1 


u 

electrode 

d’argent 

barreau 
aimante 
\ 


NO 


electrode  de  reference 
(electrode  Hg2S04/Hg 
ou  electrode  au  calomel 
munie  d’un  doigt 
de  protection) 


solution  de 
chlorure 
de  sodium 
a  doser 


Doc.19  Montage  potentiometrique 
pour  le  dosage  d’une  solution  de  chlo¬ 
rure  de  sodium  par  une  solution  de 
nitrate  d’argent.  Si  T  electrode  de  refe¬ 
rence  est  une  electrode  au  calomel,  elle 
doit  etre  munie  d’un  doigt  de  protec¬ 
tion  (cf.  annexe  3). 


a 


titrage  d’une  solution  de  chlorure  de 
potassium  par  une  solution  de  nitrate 
d’argent. 


(*)  Pour  obtenir  des  segments  de  droite 
on  peut  aussi : 

•  soit  fortement  diluer  la  solution  titree 
par  ajout  d’un  volume  suffisant  d’eau  dis- 
tillee  ou  demineralisee  ; 

•  soit  tracer  (Vy  +  V2).C  =  /(V2). 

V _  _ 


A  Tequivalence,  la  brusque  variation  de  log  [Ag+]  correspond  a  un  saut  de  la  valeur 
de  la  force  electromotrice  de  la  pile  utilisee  pour  ce  suivi  potentiometrique 
( cf.doc .  19  et  chap.  19) 


4.2.2.  Suivi  conductimetrique 

Tout  au  long  du  dosage  pH  =  7,0,  soit  [H30+]  =  [HCL]  =  1,0. 1(L7  mol.L-1,  nous 
negligerons  done  la  contribution  des  ions  H3CL  et  HCT  a  la  conductivity  de  la 
solution. 

■  V2  =  0,  soit  x  =  0 

La  solution  contient  les  ions  Na+  et  CL  avec  [Na+]  =  [CL]  =  Cy,  d’ou  : 

°o  =  UNa+  + 


■  Avant  Tequivalence,  0  <  V2  <  V2e,  soit  0  <  x  <  1 
La  solution  contient  les  ions  Na+,  CL  et  NO  3  tels  que  : 


[Na+]  = 


Cy.Vy 
Vl  +  V2 


rr1-l  _  C 1  •  V7!  -C  2.  Vo 

L  J  V[  +  v2 


[N03]  = 


C2.L2 
Vi  +  v2 


d’ou : 


01  = 


c  1.V1 

v1  +  v2 


(^-Na+ 


1 0  \ 

AC1-)  + 


C2.V2 

v1  +  v2 


Comme  ANO3  =  7,14  mS .m2.mol  1  et  Xqi-  =  7,63  mS.nr.mol  l,  (Ji  =f(V2) 
decroit  legerement  lorsque  V2  croit. 


■  Apres  Tequivalence,  V2  >  V2k,  soit  jc  >  1 
La  solution  contient  les  ions  Na+,  Ag+  et  NO3  tels  que  : 


[Na+]  = 


Ci-^t  . 

V\  +  v2  ’ 


[N03]  = 


C2.L2  . 

V\  +  v2  ’ 


[Ag+]  = 


•  l2  —  Ct .  V\ 
Vy  +  V2 


d’ou  : 


02  = 


Cy.Vi 
Vy  +  V2 


(^-Na+  “  ^  Ag+) 


+ 


c2  -  l2 

Vy  +  V2 


Un03  +  ^Ag+) 


Apres  Tequivalence,  a2  =f(V2)  croit  nettement  lorsque  V2  croit. 


■  A  Tequivalence,  V2  =  V2£,  soit  x  =  1 
Cy-Vy  =  C2.V2E 

et  :  0E  =  01  =  02  =  ^  Na+  +  NO  3) 

L’ intersection  des  graphes  0)  et  a2  permet  de  determiner  Tequivalence. 

Si  C2  est  nettement  superieure  a  Cy  (C2  »  Cy),  V2  reste  faible  par  rapport  a  Vy 
(V2  «  Vy ),  la  dilution  est  alors  negligeable  et  les  graphes  Oy  =f(V2)  et  a2  =f(V2) 
sont  des  segments  de  droite^  (doc.  20). 

4.2.3.  Utilisation  d'un  indicateur  colore 

11  est  possible  de  reperer  Tequivalence  en  introduisant  initialement  dans  la  solu¬ 
tion  un  anion  susceptible  de  donner  un  precipite  de  couleur  differente  de  celle  du 
chlorure  d’argent  et  n’apparaissant  qu’une  fois  les  ions  chlorure  totalement 
precipites. 

O _ 

Pour  le  dosage  des  ions  chlorure,  cet  ion  est  l’ion  chromate  Cr04  ,  qui  donne  avec 
les  ions  d’argent  (I)  Ag+  un  precipite  rouge-brique  de  chromate  d’argent  Ag2Cr04. 
Le  protocole  correspondant  est  connu  sous  le  nom  de  methode  de  Mohr.  Son  prin- 
cipe  est  precise  dans  V application  8. 


S( 
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APPLICATION  8 

Dosage  de  Mohr 


On  introduit,  dans  un  becher,  les  volumes 
V\  =  10,0  mL  de  solution  de  chlorure  de  sodium  de 
concentration  C\  inconnue  et  v  =  0,50  mL  de  solution 
de  chromate  de  potassium  de  concentration 
C  =  0,050  mol .  L^1  .  On  ajoute  alors,  a  la  burette,  une 
solution  de  nitrate  d’ argent  de  concentration 
C 2  =  1,0. 10~2  mol.L-1  .  Le  precipite  rouge  brique 
apparait  pour  V2E  =  7,8  mL  . 

1)  Quelle  est  la  concentration  des  ions  chlorure  dans  la 
solution  dosee  ? 

2)  Determiner  la  concentration  d'  ion  argent  (I)  dans  le 
becher  lorsque  le  precipite  rouge-brique  apparait ;  en 
deduire  celle,  C',  des  ions  chlorure  dans  la  solution  a 
cet  instant. 

Conclure. 


Donnees  : 

P^s(AgCl)  =  9,7  ; 
p/Cs(Ag2Cr04)  =  11,8  . 


1)  A  Lequivalence  : 

;?o(Cl  )  =  n( Ag  )ajoutes 
soit :  C[ .  V\  =  C2.  V^e 

d’ou  : 

C2V2E 

Cl  =  =  7,8 . 10-3  mol .  L-1 

v\ 

2)  Lorsque  Ag2CrC>4  apparait : 

[Ag+]2.[Cr02-]  =  ^ 


soit : 


[Ag+]  = 


f  r,  \ 

[CrO2-]  / 


1/2 


Dans  la  solution  : 

[CrO/h  =  -  C'V —  =  1,4.  lO^3  mol . L_1 
Vi +  V2E  +  v 

d’ou  : 

[  Ag+]  =  3,4 . 10-5  mol .  L_1  et  p  Ag  =  4,5 


En  reportant  cette  valeur  sur  le  graphe  log  [Ag+]  =f(x) 
(doc.  18),  on  constate  que  l’apparition  du  precipite  de 
chromate  d’argent  permet  de  reperer  Lequivalence  avec 
precision,  ce  que  va  confirmer  le  calcul. 

La  concentration  C'  des  ions  chlorure  restant  dans  la 
solution,  lorsqu' apparait  le  precipite  de  chromate 
d’argent,  se  determine  a  l’aide  de  K s : 

C  =  [Cl  ]  =  =  5,9 . 10-6  mol .  L-1 

LAg  J 

Lorsqu ’apparait  le  precipite  de  chromate  d’argent,  le 
pourcentage,  %  CL,  d’ions  chlorure  non  doses  vaut : 

%  Q-  =  p 00  )restant  cn  solution 

n0(CD 


(V  +V2F  +  v).C' 

=  100. 

vi  ■  cl 

soit :  %  CL  <  0,2  % 

L’apparition  du  precipite  de  chromate  d’argent  consti- 
tue  done  une  methode  precise  pour  reperer  Lequivalence 
du  dosage. 


Remarques  : 

La  methode  de  Mohr  doit  etre  utilisee  pour  le  dosage 
des  ions  chlorure  dans  des  solutions  de  pH  voisin  de  7. 
En  effet : 

•  En  milieu  acide,  I'ion  chromate,  qui  est  une  base,  reagit 
selon  la  reaction  d’ equation  : 

2Cr0|-+2H30+  =  Cr20|“  +  3H20 

La  formation  du  precipite  de  chromate  d’argent  n’ ap¬ 
parait  que  lorsque  les  ions  argent  sont  en  net  exces  ;  le 
reperage  de  l’  equivalence  est  alors  entache  d'  une  erreur 
par  exces. 

•  En  milieu  basique,  les  ions  argent  donnent  un  precipite 
avec  les  ions  hydroxy  de  selon  la  reaction  d’  equation  : 

2  Ag+  +  2  OH-  =  Ag20  +  H20 


La  reaction  de  dosage  n’etant  plus  l’ unique  reaction 
consommant  les  ions  argent  (I),  le  dosage  est  impossible. 


cc  Pour  s’entrainer  :  ex.  24  et  26  ) 
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^  Solubilite ;  produit  de  solubilite 


■  La  solubilite  d’un  compose  A,  notee  s,  est  le  quotient  de  la  quantite  A  qu’il  a  fallu  dissoudre  pour  obtenir  une 
solution  saturee  de  A,  par  le  volume  V  de  solution  ainsi  preparee,  a  une  temperature  donnee.  Elle  s’exprime  gene- 
ralement  en  mol .  L~ 1 . 


■  La  constante  d’equilibre  de  la  reaction  de  dissolution  d’un  compose  ionique  CYAv(s)  selon  1’equation  : 

CxAy  (s)  =  x  Cp+  (aq)  +  y  A4~  (aq) 

est  appelee  produit  de  solubilite  ;  elle  est  notee  Ks. 

En  solution  diluee,  cette  constante  s’exprime  par  la  relation  : 

K,  =  [CP+y.  [/!<?-]>’ 

oil  les  concentrations  sont  en  mol.L-1. 

On  definit  egalement :  pKs  =  -  log  Ks 


■  La  solubilite  s  d’un  compose  ionique  dans  l’eau  pure  est  liee  au  produit  de  solubilite  Ks .  Ainsi : 

•  Pour  une  solution  obtenue  par  dissolution  de  chlorure  d’argent  AgCl  dans  l’eau  pure  : 

[Ag+]  =  [CL]  =  s  et  Ks  =  [Ag+]  .  [CL]  =  s2 

•  Pour  une  solution  obtenue  par  dissolution  de  sulfate  d’aluminium  A^SO^  dans  l’eau  pure  : 


[S042  ]  =  3  s  et  [Al3+]  =  2s  et  Ks=  [SO4  ]3  .  [Al3+]2  =  33 . 22  .  s5 


•  Pour  une  solution  obtenue  par  dissolution  du  compose  ionique  CxAy  (s)  dans  l’eau  pure,  selon  : 

CxAy  (s)  =  xCp+  +  yAq~ 

En  l’absence  de  toute  autre  reaction  mettant  en  jeu  Cp+  ou  AQ~  :  [Cp+]  =x.s  et  [AQ~]  =y  .s 


d’ou  : 


Xx  .yy) 


(jr+r) 


Facteurs  influencant  la  solubilite 

■  Lors  de  l’ajout,  sans  effet  de  dilution,  d’ions  A1?-  ou  Cp+  a  une  solution  saturee  de  CYAv(s),  la  solubilite  de 
CxAy{ s)  diminue. 

■  La  participation  de  Pun  des  ions  Cp+  ou  A^~  a  la  formation  d’un  complexe  augmente  la  solubilite  de  CYAv(s). 

■  Lorsque  A1?-  est  une  base  faible,  la  solubilite  du  compose  ionique  CYAv(s)  augmente  lorsque  le  pH  de  la  solu¬ 
tion  diminue. 


■ ■  Dosages  par  precipitation 

Les  ions  chlorure  CL  peuvent  etre  doses  par  des  ions  argent  Ag+  selon  la  methode  de  Mohr  ;  les  ions  chromate 

2—  r 

Cr04  servent  d’indicateur  de  fin  de  reaction. 
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Exe  races 


Applications  directes  du  cours 


O  Formation  et  dissolution  de  precipites 

1  •  Soit  les  precipites  suivants  : 

AgCl ;  Pbl2  ;  Ca3(P04)2  et  Ce3(As04)4 
obtenus  a  partir  des  cations  Ag+  ;  Pb2+  ;  Ca2+  et  Ce4+. 

a.  Ecrire  l’equation  de  la  dissolution  de  ces  precipites  en 
solution  aqueuse. 

b.  En  deduire  l’expression  du  produit  de  solubilite  de 
chacun  d’eux. 

2  •  Les  ions  phosphate  P04  et  sulfure  S--  donnent  des 
precipites  avec  les  cations  Zn2+,  Ag+  et  Ce4+. 

a.  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  d’apparition  de  ces 
precipites  a  partir  de  leurs  ions  constitutifs. 

b.  En  deduire  l’expression  du  produit  de  solubilite  de 
chacun  d’eux. 


Solubilite  et  produit  de  solubilite 

Etablir  la  relation  entre  le  produit  de  solubilite  Ks  et  la 
solubilite  sq  dans  l’eau  pure  pour  les  corps  suivants  :  iodate 
d’argent  AgI03  ,  iodure  de  bismuth  Bil3  ,  chlorure  de 
mercure  (I)  Hg2Cl2  (l’ion  mercure  (I)  a  pour  formule  Hg2+). 


€>  Solubilites  de  sels  d'argent 

Comparer  les  solubilites  dans  l’eau  pure  des  sels  d’argent 
suivants  :  chlorure  d’argent  AgCl  (pA"si  =  9,7),  chromate 
d’argent  Ag2Cr04  (pA"s2  =  11,8)  et  phosphate  d’argent 
Ag3P04(pAs3=19,9). 


Produit  de  solubilite  et  solubilite 

Apres  avoir  etabli  une  relation  entre  la  solubilite  s  dansl’eau 
pure  et  le  produit  de  solubilite  des  composes  suivants  ,  deter¬ 
miner  .v  en  supposant  que  les  ions  formes  lors  de  la  dissocia¬ 
tion  des  solides  ne  reagissent  pas  avec  l’eau  :  SOS 

a.  ZnC03  (p^^  =  10,8) ; 

b.  Zn(CN)2  (p/fs2  =  12,6) ; 

c.  Zn3(P04)2  (p^  j  =  32,0). 

SOS  :  Faire  un  tableau  d’  avancement  volumique  pour  les 
especes  dissoutes. 


Solubilite,  produit  de  solubilite, 
condition  de  precipitation 

1  •  La  solubilite  de  l’arseniate  de  cuivre  (II)  Cu3(As04)2  dans 
l’eau  pure  est  de  1 ,74  g .  L  1 .  En  deduire  sa  solubilite  molaire, 
puis  son  produit  de  solubilite  et  son  p Ks  en  supposant  que 
les  ions  formes  lors  de  la  dissociation  du  solide  ne  reagissent 
pas  avec  l’eau. 

2  •  On  melange  Vi  =  10,0  mL  de  solution  de  sulfate  de 
cuivre  (II)  a  C\  =  1,6. 10  2  mol .  L-1  et  un  volume  VS  =  40,0 
mL  de  solution  d’arseniate  de  sodium  a  C2  =  2,0. 10-2 
mol.L-1. 

a.  Observe-t-on  l’apparition  d’un  precipite  ? 

b.  Meme  question  si  Ci  =  8,0. 1 0  2  mol.L-1,  la  concentra¬ 
tion  C2  restant  inchangee. 

Q  "Solubilite  de  I'hydroxyde  de  cuivre 

1  •  La  solubilite  de  l’hydroxyde  de  cuivre  (II)  est,  a  25  °C 
dans  l’eau  pure,  de  9,75 . 10-6  g .  L-1  . 

a.  Determiner  le  pH  d’une  solution  saturee  en  hydroxy  de  de 
cuivre. 

b.  Calculer  le  produit  de  solubilite  de  l’hydroxyde  de  cuivre  (II). 

2  •  On  dispose  de  5,0  mL  de  solution  de  sulfate  de  cuivre  (II) 
a  Co  =  0,010  mol .  L  1  dont  le  pH  est  egal  a  1 ,0.  On  ajoute  de 
la  soude  a  Cg  =  2,0  mol .  L  . 

a.  Determiner  le  pH  de  debut  de  precipitation. 

b.  Calculer  le  volume  vg  de  soude  alors  ajoute. 

c.  Determiner  le  volume  de  soude  a  utiliser  pour  que  la  concen¬ 
tration  en  ion  cuivre  (II)  devienne  inferieure  a 
1,0. 10-6  mol.L-1.  Quel  est  alors  le  pH  ? 

Solubilite  du  chlorure  d'argent 

Le  produit  de  solubilite  du  chlorure  d’argent  est  de  1,8 . 10-10 
a  25  °C.  Calculer  sa  solubilite  : 

a.  dans  l’eau  pure  ; 

b.  dans  une  solution  de  nitrate  d’argent  a  0,20  mol.L-1  ; 

c.  dans  une  solution  d’acide  chlorhydrique  a  0,50  mol .  L-1  . 

Q  Domaine  d'existence  de  precipites 

Soit  une  solution  de  nitrate  de  plomb  (II),  Pb2+  +  2  N03,  a 
C o  =  5,0. 10-2  mol.L-1.  On  ajoute  a  cette  solution,  soit  une 
solution  d’iodure  de  potassium,  K+  + 1- ,  soit  une  solution  de 
sulfure  de  sodium,  2  Na+  +  S2-  ,  soit  une  solution  de  phos¬ 
phate  de  sodium,  3  Na+  +  P04  .  On  negligera  la  dilution 
lors  de  ces  ajouts  ainsi  que  les  reactions  basiques  des  anions 
avec  l’eau. 
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Exercices 


1  •  Ecrire  les  equations  de  formation  des  trois  precipites  a 
partir  de  leurs  ions  constitutifs. 

2  •  Donner  l’expression  de  chaque  produit  de  solubilite. 

3  •  En  deduire  les  valeurs  de  [I-],  [S2_],  [PO4  ]  lorsque 
apparaissent  les  precipites. 

4  •  Tracer  alors  les  diagrammes  d’existence  de  ces  trois 
precipites. 

Donnees : 

PKs(PbI2)  =  9,0  ;  P£s(PbS)  =  26,6  ;  pAs(Pb3(P04)2)  =  42,1. 


Diagrammes  d'existence  de  precipites 

En  presence  d’ions  iodure,  les  ions  plomb  Pb2+  donnent  un 
precipite  jaune,  et  les  ions  mercure  (II)  un  precipite  rouge- 
orange. 

Lorsqu’on  ajoute  goutte  a  goutte  des  ions  mercure  (II)  dans 
un  tube  a  essai  contenant  un  precipite  d’ iodure  de  plomb,  le 
precipite  devient  rouge-orange  des  les  premieres  gouttes. 

1  •  Que  peut-on  conclure  de  cette  observation  ? 

2  •  Le  document  ci-dessous  correspond  a  la  simulation  de 
l’ajout  d’une  solution  d’ions  iodure  a  une  solution  equimo- 
laire  en  ions  Hg2+  et  Pb2+,  toutes  deux  a  0,100  mol. L-1. 
Les  graphes  traces  representent  le  pourcentage  de  cations 
metalliques  presents  dans  la  solution  en  fonction  de 
PI  =  -  log  [I-]. 

a.  A  partir  de  la  reponse  au  1),  identifier  les  deux  courbes  tra- 
cees. 

b.  Que  representent  les  deux  points  anguleux  A  et  B  ?  En 
deduire  les  produits  de  solubilite  de  PhL  et  HgL  . 

c.  Determiner  la  constante  de  la  reaction  qui  se  produit 
lorsqu’on  ajoute  des  ions  mercure  (II)  a  un  precipite  d’iodure 
de  plomb. 
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CO  Solubilite  et  dissolution 
du  chlorure  d'argent 

1  •  Calculer  la  solubilite  du  chlorure  d’argent  dans  l’eau. 

2  •  On  ajoute  100  mL  d’acide  chlorhydrique  a  5,0 . 10~2  mol .  L_1 
a  900  mL  de  solution  saturee  de  chlorure  d’argent.  SOS 
Calculer  le  pH  du  melange  et  la  masse  de  precipite  forme. 

3  •  Determiner  le  volume  de  solution  d’ ammoniac  a 
5,0  mol .  L"1  qu’il  faut  ajouter  a  1,0  L  de  solution  saturee  de 
chlorure  d’argent  en  presence  de  5,0. 10  2  mol  de  precipite 
pour  le  redissoudre  completement. 

Donnees  :  pKs  (AgCl)  =  9,75  ;  p£A  (NH4  /  NH3)  =  9,2  ; 
log  /?([Ag(NH3)2]+)  =  7,2  . 

SOS  :  2)  L'acide  chlorhydrique  est  un  acide  fort. 

(D  Solubilite  de  AgBr 

en  presence  d'ions  thiosulfate 

Le  bromure  d’argent  peut  se  dissoudre  dans  une  solution  de 
thiosulfate  de  sodium  sous  forme  d’ion  complexe  dithiosul- 
fatoargentate  (I)  [Ag(S203)2]3~ .  On  sature  en  AgBr  une  solu¬ 
tion  a  C 0  mol .  L~ 1  de  thiosulfate  de  sodium. 

1  •  Ecrire  les  equations  reliant  la  solubilite  s  de  AgBr  aux 
concentrations  des  diverses  especes  en  solution. 

2  •  Calculer  s,  [S203~]  et  [Ag+]  pour  Cq  =  0,10  mol  .  L_l. 
Donnees  :  p Ks  (AgBr)  =  12,3  ;  log  A[Ag(S203)2]3-)  =  13,3. 

©  "Solubilite  de  I'oxalate  de  cadmium 

1  •  A  une  solution  a  1,0. 1 0' 3  mol .  L  1  de  nitrate  de  cad¬ 
mium,  on  ajoute  progressivement  de  I’oxalate  de  sodium. 
Calculer,  en  negligeant  le  caractere  basique  des  ions  oxalate, 
leur  concentration  lorsqu’apparait  un  precipite. 

2  •  L’ oxalate  de  cadmium  CdC2C>4  est  soluble  dans  un  exces 
d’oxalate  par  formation  du  complexe  [Cd(C204)2]2~. 

a.  Nommer  ce  complexe.  Ecrire  l’equation  de  sa  formation 
par  redissolution  du  precipite  ;  la  constante  de  cet  equilibre 
vaut  10~2,5  . 

b.  Definir  la  solubilite  s  de  I’oxalate  de  cadmium  ;  l’expri- 
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mer  en  fonction  de  [C2C>4  ]. 

c.  Representer  graphiquement  les  variations  de  log  .v  en  fonc¬ 
tion  de  p Ox  =  -  log  [C2024-] .  SOS 

3  •  Quelle  proportion  de  cadmium  peut  precipiter  au  maxi¬ 
mum  dans  la  solution  precedente  ? 

Donnee  :  p£s  (CdC204)  =  7,8  . 

SOS  :  Revoir  /’application  4  et  negliger  [X]  devant  [T]  si 
[A]  [T]/10  afin  de  lineariser  log  ,v  =f{pOx). 


CD  Solubilite  du  nitrite  d'argent  AgN02 

Le  produit  de  solubilite  du  nitrite  d’argent  est  de  7,2 . lO^4  . 

1  •  Calculer  la  solubilite  de  ce  sel  dans  l’eau  pure  : 

a.  en  negligeant  le  caractere  basique  de  NO 2  ; 

b.  en  tenant  compte  de  ce  caractere,  sachant  que  HNO2  est 
un  acide  faible  de  pKA  =  3,3.  Conclure. 

2  •  Determiner  la  solubilite  de  AgN02  dans  une  solution  de 
nitrate  d’argent  a  c  =  0,12  mol .  L  1 . 


(D  Acetate  d'argent 

1  •  Calculer  les  concentrations  et  le  pH  dans  une  solution 
saturee  en  acetate  d’argent  AgCH3COO. 

2  •  A  V  =  100  mL  de  cette  solution,  on  ajoute  une  quantite 
n  =  0,10  mol  d’acetate  de  sodium  solide.  Determiner  la  masse 
d’acetate  d’argent  alors  precipitee. 

Donnees  : 

pKs  (AgCH3COO)  =  2,60  ; 

pKA  (CH3COOH  /  CH3COO-)  =  4,75  . 

©  Solubilites  du  sulfate  de  baryum 

Calculer  et  comparer  les  solubilites  du  sulfate  de  baryum  dans  : 

a.  l’eau  ; 

b.  une  solution  a  1,0  mol .  L  1  d’acide  chlorhydrique  ; 

c.  une  solution  a  1,0  mol .  L‘  1  de  soude  ; 

d.  une  solution  a  1,0  mol.L  1  d’acide  acetique. 

Donnees  :  pKs  (BaSO^  =  10  ; 

pATj  =  pATA  (HSO4  /  SO  4“ )  =  2,0  ; 

pK2  =  P^A  (CH3COOH  /  CH3COO-)  =  4,8  . 

©  Fluorine  CaF2 

1  •  Etablir  la  relation  reliant  la  solubilite  s  du  fluorure  de 
calcium,  son  produit  de  solubilite  Ks ,  la  constante  A"a  d’aci- 
dite  de  1’ acide  fluorhydrique  HF  et  la  concentration  h  en  ions 
H30+  dans  la  solution. 

2  •  La  solubilite  du  fluorure  de  calcium  vaut  respectivement 
6,3. 10^3  mol.L-1  a  pH  =  1,0  et  2,0. 1(L4  mol.L-1 
a  pH  =  6,0  . 

En  deduire  les  valeurs  de  Ks  et  KA  . 

3  •  Tracer  la  courbe  log  s  =/( pH). 

SOS  :  Procedes  aux  approximations  habituelles  pour  linea- 
riser  log  s  =/(pH) ;  revoir  /’application  4. 


Equilibres  de  precipitation 


©  Solubilite  de  I'hydroxyde  de  zinc 

On  introduit  n  =  1,0. 10~2  mol  de  Zn(OH)2  dans  1 
d’eau.  Etudier  la  solubilite  de  l’hydroxyde  de  zinc  en  fonc- 
tion  du  pH. 

Donnees  : 

p Ks  (Zn(OH)2)  =  16,4  ; 
log  y3([Zn(OH)4]2-)=  15,4. 

CD  "Solubilite  de  I'hydroxyde 
de  magnesium 

1  •  Soit  s  la  solubilite  de  I’hydroxyde  de  magnesium  ; 
etablir  la  relation  log(s)  =/(pH)  pour  une  solution  saturee 
en  Mg(OH)2  .  Calculer  s  pour  pH  =  8,0  et  11,0. 

2  •  On  fait  varier,  par  addition  de  soude  concentree,  le  pH 
d’une  solution  de  chlorure  de  magnesium  a  c-  0,20  mol .  L_1 . 
Determiner  le  pH  de  debut  de  precipitation. 

3  •  Dans  1,00  L  d’une  solution  aqueuse  de  chlorure  de  magne¬ 
sium  a  c  =  0,20  mol.L-1  et  de  chlorure  d’ammonium  a 
c'  =  1,0  mol.L-1,  on  fait  barboter  de  l’ammoniac,  sans 
variation  appreciable  du  volume  de  la  solution. 

Determiner  la  quantite  d’ammoniac  qu’il  faut  introduire  dans 
la  solution  pour  que  I’hydroxyde  de  magnesium  commence 
a  precipiter. 

Donnees  : 

pKs  (Mg(OH)2)  =  11  ;  p/CA  (NHJ  /  NH3)  =  9,2 


Utilisation  des  acquis 


CD  "Precipitations,  complexation,  dosage 

Dans  1,00  L  d’eau,  on  introduit  une  quantite  n=  1 ,0. 10  3  mol 
de  chlorure  de  fer  (III)  et  0,10  mol  de  thiocyanate  de  potas¬ 
sium  K+  +  SCN~.  La  coloration  rouge  de  Lion  complexe 
[FeSCN]2+  est  visible  si  la  concentration  de  cet  ion  est  supe- 
rieure  a  3,2 . 10  (}  mol . L_1. 


1  •  La  solution  preparee  est-elle  coloree  ? 

2  •  A  la  solution  precedente,  on  ajoute  progressivement  de 
la  soude  concentree.  A  partir  de  quel  pH  la  coloration  rouge 
disparaitra-t-elle  ? 


3  •  Lorsqu’on  verse  une  solution  contenant  des  ions  thio¬ 
cyanate  SCN  dans  une  solution  contenant  des  ions  argent 
(I),  on  observe  l’apparition  d’un  precipite  blanc  de  thiocya¬ 
nate  d’argent.  La  fin  de  cette  reaction  peut  etre  decelee  en 
ajoutant  des  ions  fer  (III)  qui,  avec  les  ions  SCMC  en  exces, 
donnent  le  complexe  rouge. 
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Exercices 


Dans  un  volume  V  =  10,0  mL  de  solution  a 
C  =  9,5 .  lCT2  mol .  L-1  en  ions  Ag+  et  a  C'  =  1,0 . 10  2  mol .  L"1 
enions  Fe3+,  on  verse  progressivement  un  volume  v  d’une 
solution  a  c  =  0,1 0  mol .  L_*  de  thiocyanate  de  potassium, 
jusqu’a  l'equivalence  reperee  par  i 'apparition  de  la  colora¬ 
tion  rouge. 

a.  Determiner  le  volume  vg  verse  a  l'equivalence.  Pour  fa  ire 
les  approximations,  on  utilisera  le  fait  que  vg  est  voisin  de 

10  mL. 

b.  Determiner  les  concentrations  en  Fe3+,  Ag+  et  SCN  dans 
le  melange  a  l’equivalence.  Conclure  quant  a  l'utilisation  de 
Fe3+  cornme  indicateur  de  fin  de  dosage. 

Donnees  : 

pKs  (Fe(OH)3)  =  36,0  ; 

log  /?([FeSCN]2+)  =  2,0  ;  p Ks  (AgSCN)  =  12,0. 

Qj)  "Precipitation  et  complexation 

L’ion  aluminium  (III)  donne  avec  les  ions  hydroxyde  un  pre- 
cipite  de  pA"s  =  33  et  avec  les  ions  oxalate  C2O4  notes  Ox 
un  complexe  :  l’ion  trioxalatoaluminate  (III)  [Al(0.v)3]3-  de 
constante  de  formation  telle  que  log  ji  -  1 3  . 

Soit  une  solution  a  0,10  mol .  L_1  en  ions  Al3+  . 

1  •  Calculer  le  pH  de  precipitation  de  l’hydroxyde  d’alumi- 
nium  en  F absence  d’ions  oxalate. 

2  •  Montrer  qu’en  presence  d'ions  oxalate  a  1,0  mol.L-1, 

11  n’y  a  pas  de  precipite  d’hydroxyde  a  pH  =  6,3  .  Determiner 
la  valeur  minimale  du  pH  pour  laquelle  le  precipite  apparait. 

3  •  Indiquer  l’interet  pratique  de  ces  resultats. 

Donnees : 

pKA  (H9C2O4  /  HC204)  =  1,25  ; 
pXA(HC204/C205l  =  4,3. 

Precipitation  de  sulfures 

Une  solution  A  contient  des  ions  Cd2+,  Cu2+  et  Mn2+  tous 
a  la  meme  concentration  de  1,0. 10  2  mol .  L_1 .  Un  barbotage 
de  sulfure  d’hydrogene  H2S  gazeux  dans  ce  melange  rnain- 
tient  la  concentration  en  H2S  dissous  a  0,10  mol.L-1. 

1  •  Quels  precipites  observera-t-on  si  on  fixe  le  pH  a  4,0  a 
l’aide  d’une  solution  tampon  ? 

2  •  Quel  pH  observera-t-on  si,  la  solution  n’etant  pas  tam- 
ponnee,  la  precipitation  des  memes  sulfures  est  totale  ?  SOS 
Donnees  :  pKk  (H2S  /  HS  )  =  7  ;  p KA  (HS-  /  S2~)  =  13  ; 
pKs  (CdS)  =  28,4  ;  pKs  (CuS)  =  44  ; 

p£s  (MnS)  =  9,6  . 

SOS  :  Montrer  qu’alors  les  reactions  entre  les  ions  M2+  et 
H2S  sont  quasi  totales. 


m  "Precipitation  selective  en  fonction 
du  pH 

A  LOO L  de  solution  contenant  des  quantites  n  =  1,0. 10  2  mol 
d’ions  baryum  Ba2+  et  n  =  1,0. 1 0  2  mol  d’ions  strontium 
Sr2+,  on  ajoute  0,10  mol  de  K2Cr04  .  Entre  quelles  limites 
faut-il  maintenir  le  pH  du  melange  pour  que  99  % 
au  moins  du  chromate  de  baryum  precipite  sans  que  plus 
de  1  %  de  chromate  de  strontium  ne  precipite  ?  SOS 

Donnees  : 

p Ks  (BaCr04)  =  9,7  ;  p Ks  (SrCr04)  =  4,4  ; 
pA'A  (HCr04  /  Cr04”)  =  6,4  . 

SOS  :  A  partir  des  conditions  imposees,  determiner,  dans 
chaque  cas,  [M2+]  puis  [CrO2-].  En  ecrivant  la  conservation 
de  la  quantite  d’ions  chromate  initialement  introduits  et  pre- 
sents  sous  forme  Cr04  ,  HCr04,  MCr04  (s),  determiner 
[HG-O4]  et  le  pH. 

©  ""Solubilite  du  carbonate  de  baryum 
en  fonction  du  pH 

On  veut  dissoudre  du  carbonate  de  baryum  dans  une  solution 
de  pH  variable. 

1  •  Exprimer  la  solubilite  s  du  carbonate  de  baryum  en  fonc¬ 
tion  de  h,  Kk\  ,  Kk2  et  Ks .  SOS 

2  •  Tracer  la  courbe  log  ,v  =/(pH)  pour  4  <  pH  <  9.  SOS 

3  •  Determiner  graphiquement  la  valeur  du  pH  necessaire 
pour  que  la  solubilite  s  soit  de  1,0 . 10-2  mol .  L-1. 

Donnees  : 

VKS  (BaC03)  =  8,3  ;  p£Al  (C02  /  HCO3)  =  6,4  ; 
p£A2(HC03/C02~)=  10,3  . 

2_ 

SOS  :  1  •  Les  ions  CO3  qui  apparaissent  lors  de  la  disso¬ 
lution  de  BaC03  peuvent  se  retrouver  sous  la  forme  de  CO3  , 
HCO3  et  C02. 

2  •  Calculer  log  ,v  pour  pH  =  4,  5, . . .,  9. 


Exercices  en  relation 
avec  les  travaux  pratiques 


Etude  de  precipitations 
par  conductimetrie 

A  25  °C,  on  agite  de  l'hydroxyde  de  cadmium  dans  de  l'eau 
pure  de  conductivite  creau  =  72  |iS .  m-1  .  Apres  saturation  et 
filtration,  on  mesure  la  conductivite  de  la  solution  ainsi 
preparee  :  on  trouve  crsol  =  630  |iS .  nr1  . 


1  •  Que  represente  (crsoi  -  <Teau)  ? 

2  •  En  deduire  le  produit  de  solubilite  de  l'hydroxyde  de 
cadmium. 

3  •  On  etudie,  par  conductimetrie,  le  dosage  d’un  volume 
V'd  =  50,0  mL  de  solution  d’acide  chlorhydrique,  H30+  +  Cl-, 
a  C|  =  7,0. 10-2  mol.L-1  et  de  chlorure  de  cadmium, 
Cd2+  +  20"  a  C2  =  4,5 . 10  2  mol .  L  ~ 1 .  La  solution  titrante 
est  une  solution  de  soude  a  C,  =  1 ,0  mol .  L"1 . 

a.  Ecrire  les  equations  des  deux  reactions  mises  en  jeu  lors 
de  ce  dosage.  Les  ions  H30+  reagissent  en  premier.  Justifier 
cette  observation.  SOS 

b.  Determiner  les  deux  volumes  equivalents  LEI  et  Ve2- 

c.  Tracer,  en  la  justifiant,  Failure  du  graphe  0=f{Vs)  obtenu 
lors  de  ce  dosage. 

Donnees  : 

Conductivity  molaires  limites  ioniques  a  25  °C  en 
mS .  m2.  mol-1 . 

H30+  :  35,0  ;  HO-  :  19,9  ;  Cd2+  :  10,8  ;  Cl"  :  7,6  ; 
Na+  :  5,0. 

SOS  :  Comparer  les  deux  constantes  de  reaction  pour  des 
equations  attribuant  le  me  me  nombre  stcechiometrique  au 
reactif  limitant,  ici  HQ-. 


""Dosage  de  I'acide  phosphorique 
en  presence  d'argent 


%  en  especes 


On  ajoute,  a  la  burette,  un  volume  V  de  solution  de 
soude  a  0,20  mol .  L-1  a  un  volume  V  =  10,0  mL  d’une  solu¬ 
tion  contenant  de  l’acide  phosphorique  H3PO4  a 
2,0 .  IQ-2  mol .  L  1  et  du  nitrate  d’argent  a  6,0 . 10  2  mol .  L  1 . 


Equilibres  de  precipitation 


Le  document  precedent  donne  les  graphes  relatifs  a  ce  dosage, 
obtenus  par  simulation.  Les  courbes  tracees  representent 
pH  =f(V),  le  pourcentage  de  chacune  des  especes  en  solu¬ 
tion  contenant  T  element  phosphore  et  le  pourcentage  d’ions 
argent  (I)  en  solution. 


1  •  Identifier  chacune  des  courbes. 

2  •  Ecrire,  pour  chacune  des  portions  AB,  BC,  CD  et  DE, 
l’equation  de  la  reaction  preponderate  qui  se  produit  sachant 
que  les  precipites  Ag3PC>4  et  AgOH  apparaissent  lors  de  ce 
dosage. 

Donnees  :  Constantes  d’acidite  de  l’acide  phosphorique  : 
P*ai  =  2,1;  p£A2  =  7,2;  p^A3=12,l. 


©  ""Determination  de  constantes 
par  pH-metrie 

Le  document  ci-dessous  donne  les  graphes  obtenus  par  simu¬ 
lation  du  dosage  de  Vq  =  10,0  mL  d’une  solution  contenant 
de  l’acide  chlorhydrique  a  la  concentration  C\  et  du  chlorure 
d’aluminium  a  la  concentration  Cs_  par  une  solution  de  soude 
a  0,100  mol. L-1. 

Les  courbes  tracees  representent  pH  =/(v)  et  le  pourcen¬ 
tage  de  chacune  des  especes  en  solution  contenant  l’element 
aluminium,  c’est-a-dire  A1J+  et  [Al(OH)4]_. 


%  en  especes 


1  •  Identifier  chacune  des  courbes. 

2  •  Pour  chacune  des  portions  AB,  BC  et  CD,  ecrire  l’equa¬ 
tion  de  la  reaction  preponderante  qui  se  produit. 

3  •  En  deduire  C\  et  C2  . 

4  •  Determiner  (Al(OH)3)  et  /i(  |  A I  ( OH  34]  )  apartirde 
points,  pris  Pun  sur  la  portion  BC,  l’autre  sur  la  portion  CD. 
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Equilibr  es 
d’oxydo¬ 
reduction 


Gma 

•  Savoir  identifier  une  reaction 
d’oxydo-reduction  et  equilibrer 
l’equation  correspondante. 


INTRODUCTION 


j 


•  Savoir  interpreter  le  fonctionne- 
ment  d’une  pile. 

•  Savoir  exprimer  la  relation  de 
Nernst. 

•  Etre  capable  de  prevoir  revolution 
et  de  determiner  la  composition  a 
l’equilibre  d’un  systeme  redox. 

•  Savoir  etudier  l’influence  des  reac¬ 
tions  acido-basiques,  de  precipi¬ 
tation  et  de  complexation  sur 
revolution  d’un  systeme  redox. 

•  Savoir  realiser  et  exploiter  un 
titrage  redox. 


•  Definition  d’un  reducteur,  d’un 
oxydant  et  d’une  reaction  redox 
( cf.  lre  S  et  Term.  S). 

•  Representation  de  Lewis,  de  mole¬ 
cules  et  d’ions  simples  (cf  2“e). 

•  Caracteristiques  d’une  pile  elec- 
trochimique  (cf  chap.  2). 

•  Constantes  caracteristiques  des 
reactions  acido-basiques,  de  pre¬ 
cipitation  et  de  complexation  (cf. 
chap.  16,  17  et  18). 


Ze fonctionnement  d’une  pile  electrochimique,  le  titrage 
iodometrique  de  la  vitamine  C  dans  unjus  de  fruit, 
I’obtention  industrielle  de  certains  composes  mineraux 
tels  que  le  dichlore,  la  soude  et  le  zinc,  la  corrosion  des 
metaux,  la  decomposition  d’explosifs,...  sont des  exemples 
de  reactions  d’oxydoreduction. 

Dans  ce  chapitre,  nous  allons poursuivre  I’etude  des phe- 
nomenes  d’oxydoreduction  commenceeen  Premiere  S. 
Apres  avoir  rappele  les  definitions  de  base,  nous  etudie- 
rons  le  fonctionnement  d’une  pile  et  relierons  safe.  m.  a 
la  nature  et  aux  concentrations  des  especes  oxydantes 
et  reductrices  presentes. 

La  relation  de  Nernst permettra  d’etudier,  defagon  quan¬ 
titative,  I’influence  des  reactions  acido-basiques,  de  pre¬ 
cipitation  et  de  complexation  sur  devolution  d’un  sys¬ 
teme  redox  et  dejustifier  les  protocoles  mis  en  oeuvre  pour 
realiser  des  titrages  d’oxydoreduction. 


Equilibres  d'oxydo-reduction 


Al3+  (aq)  +  3  e-  =  A1  (s) 

Fe3+  (aq)  +  e“  =  Fe2+  (aq) 

I2  (aq)  +  2  e“  =  21“  (aq) 

Cl2  (g)  +  2  e“  =  2  Cl-  (aq) 

S402-(aq)  +  2e-  =  2S2023-(aq) 

2  H+  (aq)  +  2e-  =  H2(g) 

v _ _ _ / 

Doc.  1  Ecritures  formelles  de 
couples  redox  ou  demi-equations 
d’oxydo-reduction  aussi  appelees 
demi-equations  electroniques. 


||  Equilibres  d'oxydoreduction 

1.1  •  Couple  oxydant-reducteur 

Un  reducteur  est  une  espece  atomique,  moleculaire  ou  ionique  susceptible 
de  ceder  un  ou  plusieurs  electrons. 

Un  oxydant  est  une  espece  atomique,  moleculaire  ou  ionique  susceptible  de 
capter  un  ou  plusieurs  electrons. 

Ces  deux  definitions  sont  complementaires  :  a  tout  oxydant  Ox  correspond  un 
reducteur  Red  selon  le  schema  formel,  appele  demi-equation  d’oxydoreduction  ou 
demi-equation  electronique  : 


element 

X 

element 

X 

F 

4,0 

C 

2,5 

0 

3,5 

H 

2,2 

Cl 

3,2 

Fe 

1,8 

N 

3,0 

A1 

1,6 

Br 

2,9 

Mg 

1,3 

I 

2,7 

Li 

1,0 

S 

2,6 

Na 

0,9 

Doc.  2  Electronegativite  de  Pauling 
%P  de  quelques  elements. 


Ox  +  n  e_  =  Red 

Cette  ecriture  traduit  la  possibilite  de  passage  de  Ox  a  Red  et  reciproquement  par 
transfert  d’electrons.  Cette  ecriture  est  formelle  puisque  les  electrons  n’existent  pas 
a  l’etat  libre  en  solution  aqueuse. 

L’ oxydant  et  le  reducteur  ainsi  relies  sont  dits  conjugues  :  ils  forment  un  couple 
redox,  note  Ox  /  Red. 

Une  reduction  correspond  a  un  gain  d’electrons  alors  qu’une  oxydation 
correspond  a  une  perte  d’electrons. 

Pour  savoir  si,  au  cours  d’une  reaction,  une  espece  a  ete  reduite  ou  oxydee,  on  peut : 

-  chercher  son  espece  conjuguee  et  ecrire  l’equation  formelle  d’echange 
d’electrons  ; 

-  utiliser  les  nombres  d’oxydation. 


1.2  •  Nombres  d'oxydation 


H 


H 


a)  H2n.o.  (H)  =  0 

.**0:  :o\ 


b)  02  n.o.  (O)  =  0 


..  .^H 

:or 


n.o.  =  +1 
-  n.o.  =  -II 


•  J  - n.o.  =  +1 

c)H20:  J(0)>^(H) 


1.2.1.  Definitions 

Le  noinbre  d’oxydation  (note  n.o.)  ou  degre  d’oxydation  permet  de  determiner 
l’etat  d’oxydation  d’un  element,  que  cet  element  soit  seul  ou  engage  dans  un  edi¬ 
fice  moleculaire  ou  ionique. 

Le  nombre  d’oxydation  est  un  noinbre  entier  algebrique,  note  en  chiffres  romains. 
Precisons  les  regies  qui  permettent  de  le  determiner. 

Premiere  regie  :  Le  nombre  d’oxydation  d’un  element  dans  une  espece 
monoatomique  est  egal  a  la  charge  algebrique  de  cette  espece. 

Exemples  :  Pour  le  metal  Na,  n.o.(Na)  =  0  ;  pour  l’ion  Fe3+  ,  n.o.(Fe)  =  +  III 
pour  l’ion  Cl-  ,  n.o.(Cl)  =  - 1  ;  pour  l’ion  02~  ,  n.o.(O)  =  -  II . 

Deuxieme  regie :  Quand  deux  elements  sont  unis  par  une  liaison  covalente, 
les  electrons  de  la  liaison  sont  attribues  arbitrairement  a  l’element  le  plus 
electronegatif  (doc.  2).  Le  nombre  d’oxydation  de  chaque  element  est  alors 
egal  au  nombre  de  charge  fictif  qui  lui  est  ainsi  attribue. 


Doc.  3  Nombre  d’oxydation  de  O 
et  H  dans  les  corps  simples  (a)  et  (b) 
et  dans  l’eau  (c). 


(*)  Cette  representation,  deja  vue  en 
Seconde  a  ete  revue  et  completee  au 
chapitre  2. 

V _ ^ _ / 


Pour  determiner  le  nombre  d’oxydation  d’un  element  dans  un  edifice,  il  faut : 

-  etablir  la  representation  de  Lewis**)  de  cet  edifice  ; 

-  attribuer  le  (ou  les)  doublet(s)  de  liaison  a  l’atome  le  plus  electronegatif ; 

-  faire  le  bilan  des  charges. 

Ainsi : 

•  Le  nombre  d’oxydation  des  elements  d’un  corps  simple  est  nul  (doc.  3  a  et  b). 

•  Dans  la  molecule  d’eau,  le  nombre  d’oxydation  de  l’hydrogene  est  +  I,  celui  de 
l’oxygene  est  de  -  II  (doc.  3  c). 
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Equilibres  d'oxydo-reduction 


a) 


n.o.  =  -II 


.O : :  C: :  O . 

n.o.  =  +  IV 


r 

H 


n.o.  =  +1  n.o. 


n.o.  =  -  I 


Doc.  4  Nombre  d’oxydation  de 
Foxy  gene  dans  le  dioxyde  de  car- 
bone  (a),  dans  le  peroxyde  d’hydro- 
gene  (b). 


n.o.  =  +I  ,  n.o.  = -III 


-)  H1--N--H 

X  7  t  , 


n.o.  =  +1 


-H 


b) 


n.o. 


Doc.  5  Nombre  d’oxydation  de 
F hydrogene  dans  F ammoniac  (a), 
Fhydrure  de  lithium  (b). 


V- 

IV- 

III 

II- 

I- 

0- 

-I- 


f  n.o.(N) 

n2o5  ,  hno3  ,  no3 
no2  ,  n2o4 
n2o3  ,  hno2  ,  no2 

NO 

n2o 
n2 

NH2OH 


Doc.  6  Nombre  d’oxydation  de 
Fazote  dans  divers  derives  azotes. 


•  Dans  la  plupart  des  composes  oxygenes,  l’oxygene,  element  divalent,  est  lie  a 
des  atomes  moins  electronegatifs  que  lui  (doc.  4  a) ;  son  nombre  d’oxydation  vaut 
alors  n.o.  (0)  =  -II. 

En  revanche,  dans  le  peroxyde  d’hydrogene  H2O2  ou  eau  oxygenee,  comme  dans 
tous  les  peroxydes,  n.o.(O)  =  - 1  (doc.  4  b). 

•  Dans  la  plupart  des  composes  hydrogenes,  l’hydrogene,  element  monovalent, 
est  lie  a  des  atomes  plus  electronegatifs  que  lui  (doc.  5  a) ;  son  nombre  d’oxyda¬ 
tion  vaut  alors  n.o.(H)  =  +  I . 

En  revanche,  dans  les  hydrures  metalliques  (LiH,  NaH),  Fhydrogene  est  lie  a  des 
elements  moins  electronegatifs  que  lui,  alors  n.o.(H)  =  - 1  (doc.  5  b). 


Troisieme  regie  :  Dans  un  edifice  polyatomique,  la  conservation  de  la 
charge  impose  que  la  somme  algebrique  des  nombres  d’oxydation  mul¬ 
tiplies  par  le  nombre  des  atomes  de  l’element  present  dans  la  formule  de 
l’edifice  soit  egale  a  la  charge  globale  de  l’edifice. 


Exemples  : 

Dans  CO  :  n.o.(C)  +  n.o.(O)  =  0 

Dans  CO2  :  n.o.(C)  +  2  n.o.(O)  =  0 

Dans  C204_  :  2  n.o.(C)  +  4  n.o.(O)  =  -  II 


avec  n.o.(O)  =  -  II,  n.o.(C)  =  II . 
avec  n.o.(O)  =  -  II,  n.o.(C)  =  IV . 
avec  n.o.(O)  =  -  II,  n.o.(C)  =  III . 


Suivant  le  compose  considere,  un  element  peut  prendre  de  tres  nombreuses  valeurs 
de  nombre  d’oxydation  (doc.  6). 


1.2.2.  Proprietes  des  nombres  d'oxydation 

■  L’equation  de  la  combustion  du  sodium  dans  le  dioxygene  s’ecrit : 


2  Na  + 


■  An.o.(Na) 


Le  sodium  est  oxyde,  son  nombre  d’oxydation  augmente  ;  l’oxygene  est  reduit  son 
nombre  d’oxydation  diminue.  Ce  resultat  est  general : 


Lorsqu’un  element  est  oxyde,  son  nombre  d’oxydation  croit ;  celui-ci 
diminue  lorsque  l’element  est  reduit. 


Cette  propriete  peut  etre  utilisee  pour  savoir  si  une  espece  a  subi  une  oxydation  ou 
une  reduction. 

■  Les  demi-equations  d’oxydoreduction  relatives  aux  couples  mis  en  jeu  dans 
cette  reaction  s’ecrivent : 

Na+  +  e~  =  Na  ^  02  +  2  e~  =  02~ 

n(e~)  =  I  An. o.l  =  +  I  «(e~)  =  I  A’n.o.  I  =  +  II 

Pour  chaque  couple,  n(e~)  =  I  An.o.  I ,  ce  resultat  est  general : 


Pour  chaque  element,  la  valeur  absolue  de  la  variation  globale  du  nombre 
d’oxydation  est  egal  au  nombre  d’electrons  transferes. 


Cette  propriete  peut  etre  utilisee  pour  determiner  le  nombre  d’electrons  mis  en  jeu 
dans  un  couple  redox  (cf.  §  1.4.). 


Equilibres  d'oxydo-reduction 
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Dans  l’eau  H20,  dans  l'ion  oxonium 
H30+  et  dans  l’ion  hydroxyde  HO-, 
1’ element  hydrogene  a  pour  n.o.  +  I  et 
l’element  oxygene  a  pour  n.o.  -  II . 


(*)  L’ oxygene  peut  egalement  appa- 
raitre  au  degre  - 1,  dans  l’eau  oxyge- 
nee  ;  le  couple  redox  alors  mis  en  jeu 
est  H2O2  /  H20 . 


En  solution  aqueuse,  l’eau  participe  a  : 

-  deux  couples  acide-base  : 

H30+  /  H20  et  H20  /  HO- 

-  deux  couples  redox  : 

02/H20  et  H20/H2 


■  Dans  l’equation  ci-dessus,  le  nombre  d’electrons  echanges  entre  les  deux  couples 
devant  etre  le  meme,  il  vient :  2  An.o.(Na)  +  A’n.o.(O)  =  0 

Ce  resultat  est  general : 

Dans  une  reaction  d’oxydor  eduction,  la  somme  des  variations  des  n.o. 
des  elements  affectes  de  leur  nombre  stcechiometrique  est  nulle. 

Cette  propriete  peut  etre  utilisee  pour  ecrire  les  equations  des  reactions  d’oxydo¬ 
reduction. 

1.3  •  Couples  oxydant-reducteur  de  I'eau 

Dans  la  molecule  d’eau  H2O,  les  nombres  d’oxydation  respectifs  des  elements 
hydrogene  et  oxygene  sont  +  I  et  -  II  (c/.  doc.  3  c).  II  est  done  possible  d’envisa- 
ger  deux  cas,  suivant  l’element  considere. 

■  L’eau  H2O  peut  etre  oxydante  :  elle  subit  alors  une  reaction  de  reduction  au 
cours  de  laquelle  le  nombre  d’oxydation  de  l’element  hydrogene  diminue  (celui  de 
l’oxygene  ne  peut  plus  diminuer).  On  obtient  en  general  l’element  hydrogene  au 
degre  0,  e’est-a-dire  le  corps  simple  dihydrogene  H2 .  Le  couple  redox  alors  mis 
en  jeu  est  le  couple  FLO  /  H2 . 

Le  caractere  oxydant  de  I’eau  est  lie  a  la  presence  de  l’element  hydrogene  avec  un 
nombre  d’oxydation  egal  a  +  I ;  il  en  est  de  meme  dans  les  ions  oxonium  H30+  et 
hydroxyde  HO-.  Aussi,  suivant  le  pH  pourra-t-on  envisager  les  couples  : 

h3o+  /  h2  h2o  /  h2  HO-  /  h2 

Ainsi,  en  milieu  acide,  on  ecrit  la  demi-equation  d’oxydoreduction  : 

2  H30+  (aq)  +  2  e~  =  H2  (g)  +  2  H20 


ou  plus  simplement : 


2  H+  (aq)  +  2  e"  =  H2(g) 


alors  qu’en  milieu  basique,  on  ecrit  plutot : 

2  H20  +  2  e-  =  H2  (g)  +  2  HO-  (aq) 

■  L’eau  H20  peut  etre  reductrice  :  elle  subit  alors  une  reaction  d’oxydation  au 
cours  de  laquelle  le  nombre  d’oxydation  de  l’element  oxygene  augmente  (celui  de 
l’hydrogene  ne  peut  plus  augmenter).  On  obtient  en  general  l’element  oxygene  au 
degre  0,  e’est-a-dire  le  corps  simple  dioxygene  02(*\  Le  couple  redox  alors  mis 
en  jeu  est  le  couple  02  /  H20 . 

Le  caractere  reducteur  de  I’eau  est  lie  a  la  presence  de  l’element  oxygene  avec  un 
nombre  d’oxydation  egal  a  -  II ;  il  en  est  de  meme  dans  les  ions  oxonium  H30+  et 
hydroxyde  HO-.  Aussi,  suivant  le  pH  pourra-t-on  envisager  les  couples  : 

o2/h3o+  o2/h2o  02/  HO- 

Ainsi,  en  milieu  acide,  on  ecrit  la  demi-equation  d’oxydoreduction  : 

02  (g)  +  4  H30+  (aq)  +  4  e~  =  6  H20 


ou  plus  simplement :  02  (g)  +  4  H+  (aq)  +  4  e-  =  4  H20 


alors  qu’en  milieu  basique  on  ecrit  plutot : 

02(g)  +  2H20  +  4e-  =  4  HO-  (aq) 

1.4  •  Reaction  d'oxydoreduction 

par  transfert  direct  d'electrons 

1.4.1.  Oxydation  du  zinc  par  les  ions  cuivre  (II) 

■  Experience 

Dans  une  solution  bleue  de  sulfate  de  cuivre  (II),  Cu2+  +  SO4A  introduisons  du 
zinc  en  fine  grenaille  et  agitons.  Observons  1’ evolution  de  ce  systeme. 
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Equilibres  d'oxydo-reduction 


Cu2+  (aq)  +  2  e"  =  Cu  (s) 

Zn2+  (aq)  +  2  e-  =  Zn  (s) 

v  _  J 

Doc.  7  Demi-equations  d’oxydore- 
duction  des  couples  mis  en  jeu. 


f - \ 

2  Fe3+  (aq)  +  21“  (aq) 

=  2  Fe2+  (aq)  +  I2  (aq) 
2S202-(aq)  +  I2  (aq) 

=  S403-(aq)  +  2I-(aq) 

6  H+  (aq)  +  2  A1  (s) 

^ _ =  3  H2  (g)  +  2  Al3+  (aq)^ 

Doc.  8  Exemples  de  reaction  d’oxy¬ 
doreduction. 


L’ecriture  de  l’equation  de  Nernst 
(cf.  §  4)  caracteristique  d’un  couple 
redox  necessite  de  connaitre  la  demi- 
equation  d’oxydoreduction  de  ce 
couple. 

V _ 


(  "  A 

Lorsque  la  reaction  d’oxydoreduction 

etudiee  s’effectue  en  milieu  basique, 
domaine  de  predominance  des  ions 
hydroxyde  HO-,  Fetablissement  des 
demi-equations  d’oxydoreduction  peut 
se  faire  : 

-  soit  en  assurant  la  conservation  de 
l’element  oxygene  avec  des  ions  HO- 
et  celle  de  1’ element  hydrogene  avec  de 
l’eau  H20  ; 

-  soit  en  combinant  la  demi-equation 
d’oxydoreduction  obtenue  en  milieu 
acide  avec  l’equation  : 

H+(aq)  +  HO-  =  H20 


de  telle  fayon  que  les  ions  H+(aq) 
n’apparaissent  pas  dans  le  bilan. 


La  grenaille  de  zinc  se  recouvre  d’un  depot  rouge  de  cuivre  metallique  alors  que 
la  solution  se  decolore  progressivement.  Un  ajout  d’hydroxyde  de  sodium  a  un 
extrait  de  cette  solution  en  fin  de  decoloration  fait  apparaitre  un  precipite  blanc 
d’hydroxyde  de  zinc  Zn(OH)2  caracteristique  de  la  presence  d’ions  zinc  (II)  Zn2+ 
dans  la  solution. 

■  Interpretation 

Le  systeme  considere  a  ete  le  siege  de  la  reaction  d’oxydoreduction  d’equation 
(doc.  7)  : 

Cu2+  (aq)  +  Zn  (s)  =  Cu  (s)  +  Zn2+  (aq) 

Cette  reaction  est  le  resultat  d’un  transfert  direct  d’electrons  entre  le  metal  zinc, 
qui  est  alors  oxyde,  et  les  ions  cuivre  (II)  Cu2+,  qui  sont  simultanement  reduits,  lors 
du  contact  entre  ces  deux  especes. 

1.4.2.  Generalisation 

L’ interpretation  faite  pour  la  reaction  entre  les  couples  Cu2+  /  Cu  et  Zn2+/  Zn  peut 
etre  generalisee  : 


Soit  un  systeme  constitue  de  deux  couples  Oxj/Redj  et  Ox2/Red2  tels  que  : 

Oxj  +  «je-  =  Red2  et  Ox2  +  n2e-  =  Red2 
Au  sein  de  ce  systeme  s’etablit  un  equilibre  d’oxydoreduction  d’equation : 

n2  Oxj  +  «j  Red2  =  n2  Redj  +  n2  Ox2 
traduisant  le  transfert  direct  d’electrons  du  reducteur  d’un  couple  vers 
l’oxydant  de  l’autre  couple. 


L’ecriture  de  l’equation  de  la  reaction  d’oxydoreduction  se  fait  en  combinant  les 
demi-equations  electroniques  (cf.  doc.  1)  de  telle  fay  on  que  les  electrons  transfe- 
res  n’apparaissent  pas  dans  le  bilan  (doc.  8). 

L’etablissement  des  demi-equations  electroniques  peut  parfois  s’averer  complexe, 
il  convient  alors  de  proceder  avec  methode. 

1.4.3.  Etablissement  des  demi-equations  d'oxydoreduction 

Deux  methodes  peuvent  etre  envisagees  pour  ecrire  la  demi-equation  d’oxydore¬ 
duction  du  couple  Cr202-  /  Cr3+. 

■  Sans  utiliser  les  nombres  d’oxydation 

-  Ecrire  la  demi-equation  electronique  Ox  +  n  e-  =  Red  : 

Cr202~  +  n  e'  =  Cr3+ 

-  Assurer  la  conservation  des  elements  autres  que  H  et  O  : 

Cr2Oy  +  n  e-  =  2  Cr3+ 

-  Assurer  la  conservation  de  l’element  oxygene  avec  des  molecules  d’eau  : 

Cr2Oy-  +  n  e-  =  2  Cr3+  +  7  H20 

-  Assurer  la  conservation  de  l’element  hydrogene  avec  des  protons  hydrates  : 

Cr2Oy  +  n  e-  +  14  H+(aq)  =  2  Cr3+  +  7  H20 

-  Assurer  la  conservation  de  la  charge  avec  les  electrons  : 

Cr2Oy_  +  6  e-  +  14  H+(aq)  =  2  Cr3+  +  7  H20 

■  En  utilisant  les  nombres  d’oxydation 

-  Ecrire  la  demi-equation  electronique  Ox  +  e-  =  Red  : 

Cr20^~  +  n  e-  =  Cr3+ 

-  Assurer  la  conservation  des  elements  autres  que  H  et  O  : 

Cr2Oy~  +  n  e  =  2  Cr3+ 

-  Calculer  la  variation  du  nombre  d’oxydation  de  l’element  mis  en  jeu  : 

Cr2Oy~  +  n  e-  =  2  Cr3+ 

2  x  (+  VI)  —  (An.o.(Cr)  =  2  x  -  III  =  -  VI)  —  2  x  (+  III) 
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Doc.  9  Dispositif  d’etude  de  la  pile 
Daniell. 


-  En  deduire  le  nombre  d’electrons  mis  en  jeu  par  n  (e  )  =  I  An.o.  I  =  +  VI : 

Ct2Oj~  +  6  e’  =  2  Cr3+ 

-  Assurer  la  conservation  de  la  charge  avec  des  protons  hydrates  : 

Cr20^  +  6  e"  +  14  H+(aq)  =  2  Cr3+ 

-  Assurer  la  conservation  de  l’element  hydrogene  avec  des  molecules  d’eau  et 
verifier  qu’elle  assure  aussi  la  conservation  de  Lelement  oxygene  : 

Cr2C>7_  +  6  e~  +  14  H+(aq)  =  2  Cr3+  +  7  H20 

II  est  alors  par  exemple  possible  d’ecrire  L  equation  de  l’oxydation  des  ions  iodure 

9_ 

I-  (cf.  doc.  1)  par  les  ions  dichromate  Cr9Oy  ,  en  milieu  acide,  en  combinant  les 
demi-equations  electroniques  de  telle  facon  que  les  electrons  n’apparaissent  pas 
dans  le  bilan : 

Cr2Oy  (aq)  +  6  e~  +  14  H+(aq)  =  2  Cr3+  (aq)  +  7  H20  (x  1) 
I2  (aq)  +  2  e~  =  2  I-  (aq)  (x  -  3) 

soil:  Cr2Oy”  (aq)  +  6I"(aq)  +  14H+(aq)  =  2Cr3+(aq)  +  3 12  (aq)  +  7H20 

Pour  s’entrainer  :  ex.  1,  2,  3,  4,  5,  6  et  7  ) 


B  Piles  electrochimiques 


Doc.10  Nature  et  circulation  des 
differents  porteurs  de  charges. 


2.1  •  Etude  experimentale  d'une  pile  :  la  pile  Daniell 

2.1.1.  Observation  experimentale 

Realisons  le  montage  represente  au  document  9,  la  borne  COM  du  milliampere- 
metre  etant  reliee  a  la  plaque  de  zinc. 

Lors  de  la  fermeture  du  circuit  nous  constatons  qu’un  courant  circule  de  la  plaque 
tie  cuivre  vers  la  plaque  de  zinc. 

Au  bout  d’un  temps  suffisamment  long,  nous  constatons  un  depot  de  cuivre  sur  la 
plaque  de  cuivre  alors  que  l’epaisseur  de  la  plaque  de  zinc  a  diminue. 

En  rempla9ant  1’ ensemble  milliamperemetre-resistance  par  un  voltmetre  electro- 
nique,  il  est  possible  de  mesurer  une  tension  LJ  ~  1,1  V,  la  plaque  de  cuivre  consti- 
tuant  le  pole  © . 

2.1.2.  Interpretation 

Le  courant  traverse  la  resistance  et  l’amperemetre  en  allant  de  la  plaque  de  cuivre 
vers  la  plaque  de  zinc  (doc.  10) :  les  parties  metalliques  du  circuit  sont  parcourues 
par  des  electrons  qui  se  deplacent  en  sens  inverse  du  sens  du  courant. 

D'ou  proviennent  ces  electrons  ? 

La  reaction  liberant  des  electrons  que  Ton  peut  envisager  au  niveau  de  la  plaque  de 
zinc  est  l'oxydation  du  zinc  metallique  selon  : 

Zn  (s) - *-  Zn2+  (aq)  +  2  e~ 

Qu'advient-il  des  electrons  qui  arrivent  dans  la  plaque  de  cuivre  ? 

Les  electrons,  n'existant  pas  en  solution  aqueuse  et  ne  pouvant  pas  s'accumuler  dans 
la  plaque,  sont  consommes  a  l'interface  metal-solution  par  la  reduction  des  ions 
cuivre  (II)  en  cuivre  metallique  : 

Cu2+  (aq)  +  2  e~ - *-  Cu  (s) 

II  y  a  done  eu  transfert  d'electrons  entre  le  zinc  metallique  et  les  ions  cuivre  (II) 
de  fa5on  indirecte  par  l'intermediaire  du  circuit  exterieur. 

Le  bilan  de  ce  transfert  peut  s'etablir  en  prenant  en  compte  simultanement  les 
reactions  d'oxydation  et  de  reduction  : 

Cu2+  (aq)  +  Zn  (s)  =  Cu  (s)  +  Zn2+  (aq) 
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Equilibres  d'oxydo-reduction 


Connaissant  le  sens  du  courant  et  done 
le  sens  des  electrons,  il  est  possible  de 
definir  la  nature  des  poles  de  la  pile  et 
les  equations  des  reactions  qui  s’y 
deroulent. 

v _ _ _ / 


(*)  Le  nom  de  pile  attribue  a  de  tels  dis- 
positifs  est  du  a  l’italien  A.  Volta  qui 
presenta,  en  1 800,  le  premier  genera¬ 
tes  electrochimique  constitue  par  un 
empilement  de  disques  d’ argent  et  de 
zinc  separes  par  des  feutres  imbibes 
d'eau  salee. 

V _ _ _ / 


Doc.  1 1  Reduction  a  la  Cathode,  et 
oxydAtion  a  l’Anode. 


a) 


sulfate  _ 
de 

zinc  (II) 


_  sulfate 

de 

cuivre  (II) 

_ paroi 

poreuse 


Z 


Doc.  12  a.  Exemple  de  cellule  gal- 
vanique  :  la  pile  Daniell  avec  paroi 
poreuse. 


L’evolution  spontanee  de  ce  systeme  se  fait  dans  le  sens  direct  de  Fequation  ci-des- 
sus.  C'est  le  meme  sens  devolution  que  celui  du  systeme  etudie  au  paragraphe  1.4.1. 
Le  dispositif  etudie  (doc.  9)  est  un  generates  electrique  appele  pile  electro- 
chiinique*  *.  Cette  pile  resulte  de  l’association  par  un  pont  salin  des  deux  demi- 
piles  formees  a  partir  des  couples  Cu2+/Cu  et  Zn2+/Zn  .  La  plaque  de  zinc  siege 
d’une  oxydation  est  appelee  anode,  celle  de  cuivre  ou  s’effectue  une  reduction 
est  la  cathode. 

Comme  cela  a  ete  vu  en  Terminale,  la  quantite  d’electricite  Q  qui  a  parcouru  le  cir¬ 
cuit  pendant  une  duree  A?  et  la  quantite  d’electrons  mis  en  jeu  peuvent  etre  reliees 
en  utilisant,  lorsque  l’intensite  i  est  constante,  la  relation  : 

Q  =  i. At  =  n (e“) . 9  avec  S'- 96,5. 103  C. mol-1  (19.1) 

La  tension  mesuree  aux  bornes  de  la  pile  avec  un  voltmetre  electronique  est  sa  force 
electromotrice  (f.e.m)  ;  sa  valeur  et  son  signe  seront  retrouves  a  l’aide  de  la  rela¬ 
tion  de  Nernst  au  paragraphe  4 . 

De  nombreux  couples  redox  peuvent  etre  utilises  pour  realiser  des  demi-piles,  les 
resultats  ci-dessus  peuvent  alors  etre  generalises. 

2.2  •  Definitions  et  conventions 

2.2.1.  Demi-pile  et  electrode 

Une  demi-pile  est  Lensemble  constitue  par  les  deux  especes  Ox  et  Red  d’un  couple 
redox  et  un  electrolyte  en  contact  avec  un  conducteur.  Le  conducteur  peut  etre  l’une 
des  especes  Ox  ou  Red  du  couple  considere  ;  les  deux  especes  constituant  le  couple 
redox  peuvent  etre  des  solides,  des  gaz  ou  des  especes  dissoutes  dans  Felectrolyte. 
Exemples : 

•  Lame  d’argent  plongeant  dans  une  solution  de  nitrate  d’argent  (couple  Ag+  /  Ag). 

•  Fil  de  platine  plongeant  dans  une  solution  contenant  des  ions  Fe3+  et  des  ions 
Fe2+  (couple  Fe3+  /  Fe2+). 

•  Lame  de  platine  platine  (e’est-a-dire  recouvert  de  platine  pulverulent)  plongeant 
dans  une  solution  d’acide  chlorhydrique  dans  laquelle  barbote  du  dihydrogene 
(couple  H30+/H2(g)). 

On  appelle  electrode,  le  conducteur  assurant  la  jonction  avec  le  circuit  exterieur. 
Par  extension,  certaines  demi-piles  sont  aussi  appelees  electrodes  ;  c’est  le  cas  de 
Felectrode  a  hydrogene  (cf.  §  2.4.1.),  de  l’electrode  au  calomel  (cf.  §  3.3.2.). 

Par  definition  : 

•  Une  electrode  siege  d’une  oxydation  est  une  anode. 

•  Une  electrode  siege  d’une  reduction  est  une  cathode  (doc.  11). 


2.2.2.  Cellule  galvanique,  pile 

Une  cellule  galvanique  ou  cellule  electrochimique  est  l’ensemble  constitue  par 
deux  demi-cellules  reliees  par  une  jonction  electrolytique.  La  jonction  electroly- 
tique  peut  etre  une  paroi  poreuse  ou  un  electrolyte  fixe  dans  un  gel  (doc.  12  a,  b). 
Le  terme  de  pile  est  generalement  reserve  a  une  cellule  galvanique  fonctionnant  en 
generateur  electrique. 

Une  cellule  est  schematisee  en  ecrivant  la  suite  des  conducteurs  rencontres  en  allant 
de  Felectrode  ecrite  a  gauche  a  Felectrode  ecrite  a  droite.  Une  barre  verticale  repre¬ 
sente  une  jonction  entre  deux  phases  differentes  ;  une  double  barre  verticale  en 
tirets  represente  une  jonction  electrolytique  ne  presentant  pas  de  tension  de  jonc¬ 
tion  (les  deux  phases  separees  par  cette  jonction  sont  au  meme  potentiel). 
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b) 

electrolyte  (K+  +  Cr  ;  NH4  +  NOJ  ;  . . .) 

dans  un  gel 

zinc  cuivre 


sulfate  de  sulfate  de 

zinc  (II)  cuivre  (II) 


Doc.  12  b.  Exemple  de  cellule  gal- 
vanique  :  la  pile  Daniell  avec  elec¬ 
trolyte  dans  un  gel. 


/  " 

(*)  Lorsqu'un  systeme  est  dans  les  condi¬ 
tions  standard,  les  activites  de  tous  ses 

constituants  sont  egales  a  l’unite. 

V _ _ _ / 


solution  de  pH  =  0  et  infiniment  diluee 


Doc.  13  Representation  schema- 
tique  d’une  electrode  standard  a 
hydrogene. 


(**)  Par  la  suite  nous  utiliserons  indiffe- 
remment  les  trois  termes  :  potentiel  d elec¬ 
trode,  potentiel  d oxydoreduction  dun 
couple,  potentiel  redox  dun  couple,  ces 
trois  expressions  etant  egalement  utili- 
sees  dans  les  enonces  d'exercices  ou  de 
problemes. 

V _ / 


La  pile  Daniell  est  ainsi  schematisee  par  : 

Zn(s)  I  Zn2+,  SO4  | 


SOI ,  Cu2+ 


Cuts) 


2.2.3.  Sens  conventionnel  de  la  reaction  electrochimique 

Pour  une  pile,  le  sens  conventionnel  de  representation  est  tel  que  les  electrons  vont 
de  l’electrode  de  gauche  a  l’electrode  de  droite  a  travers  un  conducteur  les  reliant 
a  l’exterieur  de  la  cellule.  L’electrode  de  gauche,  pole  ©  de  la  pile,  est  ainsi  le 
siege  d’une  oxydation,  celle  de  droite,  pole  ©  de  la  pile,  d’une  reduction. 

Ainsi,  pour  la  pile  Daniell,  la  representation  conventionnelle  est : 


pile 


circuit 

exterieur 


0)  Zn(s)  |  Zn2+,  SO4- 

oxydation 
de  Zn 

e-  - 

- *■ — 


SO?-,  Cu2+ 1  Cu(s)  Q 
reduction 
de  Cu 

-  i 

— < - 


2.3  •  Force  electromotrice  d'une  cellule  galvanique 

La  force  electromotrice  %  d’une  cellule  galvanique  est  par  definition  : 

%  =  (VD-VG)i= 0  (19.2) 

ou  Vjy  et  Vq  sont  respectivement  les  potentiels  electriques  des  electrodes  de  Droite 
et  de  Gauche  de  la  cellule  en  circuit  ouvert  ( i  =  0).  Ainsi  definie,  %  est  une 
grandeur  algebrique. 

En  pratique,  %  se  mesure  a  l’aide  d’un  voltmetre  a  haute  impedance. 

Lorsque  tous  les  constituants  de  la  cellule  galvanique  sont  dans  les  conditions 
standard^*),  %  est  la  force  electromotrice  standard  de  la  cellule,  notee 

2.4  •  Potentiel  cTelectrode  ou  potentiel  d'oxydoreduction 

2.4.1.  Electrode  standard  a  hydrogene  E.S.H. 

Seules  les  differences  de  potentiel  (d.d.p.)  sont  mesurables.  Le  potentiel  d’une 
electrode  ne  peut  etre  mesure  que  par  rapport  a  celui  d’une  electrode  de  reference. 

L’electrode  choisie  comme  reference  est  l’electrode  standard  a  hydrogene, 
qui  met  en  jeu  le  couple  H3CK  /  H2  (g). 


Elle  est  constitute  d’une  lame  de  platine  platine  plongeant  dans  une  solution  de 
pH  =  0,  mais  se  comportant  comme  une  solution  infiniment  diluee,  et  dans  laquelle 
barbote  du  dihydrogene  gazeux,  a  la  pression  P°  =  1,00  bar  (doc.  13).  On  la  note 
souvent  E.S.H. 

Une  telle  electrode  n’existe  pas  ;  on  peut  en  donner  des  realisations  approchees. 
L’impossibilite  de  realiser  materiellement  une  electrode  standard  a  hydrogene 
explique  que  l’on  utilise  d’autres  electrodes  de  reference,  dites  secondaires 
(cf  §  3.3.2.). 

2.4.2.  Definition  du  potentiel  d'oxydoreduction 
ou  potentiel  d'electrode 

Le  potentiel  d’oxydoreduction  d’un  couple  redox,  aussi  appele  potentiel 
d’electrode  ou  potentiel  redox^  >,  est  egal  a  la  f.e.m.  d’une  cellule 
electrochimique  dans  laquelle  l’electrode  de  gauche  est  Velectrode 
standard  a  hydrogene  ;  la  demi-pile  consideree  est  done  a  droite  dans  le 
diagramme  representatif  de  la  cellule  (doc.  14,  page  suivante). 
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%=E  (Ox/Red) 


demi-cellule 
de  reference 
ecrite  «  a  gauche  »  : 
electrode  standard 
a  hydrogene 


demi-cellule 
realisee  avec 
le  couple 
a  etudier 
ecrite  «  a  droite  » 


Doc.  14  Definition  du  potentiel 
d’electrode  ou  potentiel  d’oxydore- 
duction. 


\  M' 


M 


Doc.  1 6  Cellule  de  mesure  et  poten¬ 
tiel  d’electrode. 


Doc.  17  Potentiels  electriques  et 

f.e.m. 


Le  potentiel  d’oxydoreduction  ainsi  defini  est  un  potentiel  d’oxydoreduction 
relatif  puisque  relie  a  celui  de  1’electrode  standard  a  hydrogene  ;  c’est  une  gran¬ 
deur  algebrique. 

E  (Cu2+  /  Cu)  represente  le  potentiel  d’oxydoreduction  du  couple  Cu2+  /  Cu. 

Si  les  constituants  de  la  demi-pile  de  droite  sont  dans  leur  etat  standard,  la  f.e.m. 
est  le  potentiel  standard  d’oxydoreduction  du  couple  Ox/Red  considere,  a  une 
temperature  donnee  ;  on  le  note  E®  (Oxl  Red). 

Ainsi,  £°(Cu2+  /  Cu)  =  0,34  V  a  25  °C. 


De  la  definition  du  potentiel  d’oxydoreduction,  il  resulte  que  : 

A  toute  temperature  :  £°  (H30+  /  H2(g))  =  0,00  V 


(19.3) 


Considerons  une  demi-pile  faisant  intervenir  le  couple  Ox/Red  ;  associons-la  a  une 
electrode  standard  a  hydrogene,  cette  derniere  constituant  l’electrode  de  gauche. 
Si  l’electrode  de  la  demi-pile  etudiee  constitue  effectivement  le  pole  ©  de  la  pile, 
E  (Ox/Red)  est  positif  (doc.  15  a)© 

En  revanche,  si  elle  constitue  effectivement  le  pole  ©  de  la  pile,  E  (Ox/Red)  est 
negatif  (doc.  15  b). 

Une  table  des  valeurs  de  E°  des  principaux  couples  redox  figure  en  annexe  8.C. 


a) 

courant  de 
dihydrogene 
(Ph  =  1  bar) 


O 


COM 

© _ ©i 


electrode 

d'argent 


_ electrode 

de  platine 


a 


E.S.H. 
solution  de  pH  =  0 


_ solution  de 

nitrate  d'argent 


b) 

courant  de 
dihydrogene 
(PH  =  1  bar) 


\ 


O 


COM 

O _ 


electrode 
de  zinc 


_  electrode 
de  platine 


E.S.H. 

solution  de  pH  =  0 


_ solution  de 

sulfate  de  zinc  (H) 


Doc.  1 5  Suivant  la  nature  du  pole  constitue  par  l’electrode  de  la  demi-pile  associee 
a  l’electrode  standard  a  hydrogene,  £  (Oxl Red)  peut  etre  positif  (a)  ou  negatif  (b). 
a)  Pile  hydrogene-argent ;  l’electrode  de  b)  Pile  zinc-hydrogene  ;  l’electrode  de 
platine  constitue  le  pole  negatif :  platine  constitue  le  pole  positif : 

£(Ag+  /  Ag)  >  0  £(Zn2+  /  Zn)  <  0 


2.4.3.  Potentiel  d'oxydoreduction,  potentiel  electrique 

Considerons  la  cellule  representee  au  document  16  ;  sa  f.e.m.  peut  s’exprimer  en 
fonction  des  potentiels  electriques  Vm  ,  Vm'  et  Vs  des  electrodes  M  et  M'  et  de 
la  solution  S.  Comme  les  potentiels  electriques  sont  des  grandeurs  additives : 
%=VM-VM’=  (Vm  ~  VS)  -  ( VM-  VS)  =  E  (Ox  /  Red)D  -  E  (Ox/  Red  )G  (19.4) 
Le  potentiel  d’oxydoreduction  est  done  egal  a  la  difference  de  potentiel  electrode¬ 
solution,  a  une  constante  additive  pres  (doc.  17) : 

E  (Ox/Red)  =  VM- Vs  +  cte 
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P  Formule  de  Nernst 


3.1  •  Enonce 


Considerons  la  pile  definie  par  le  schema  suivant : 


Pt  H2(g)  H30+ 


Ox,  Red 


Pt 


E.S.H. 


constitute  par  l’association  : 

-  d’une  demi-pile  ou  electrode  standard  a  hydrogene  :  PIPE)  =  1,00  bar  et  pH  =  0 

-  d’une  electrode  mettant  en  jeu  le  couple  Ox/Red,  tel  que  : 


aOx+ne  =  p  Red 


Comme  L()(1L;0+  /  FL)  =  0  V,  la  f.e.m.  de  cette  pile  est  egale  au  potentiel  d’oxy¬ 
doreduction  L(  Ox/Red)  du  couple  Ox/Red  considere.  La  valeur  de  ce  potentiel 
d’oxydoreduction  est  donnee  par  la  formule  de  Nernst,  encore  appelee  relation 
de  Nernst : 


E(Ox/Red)  =  E°( Ox/Red)  +  jn  (  (g(()x>)" 

\  (a(Red))^ 


(19.5) 


expression  dans  laquelle  : 

-£’°(Ox/Red)  est  le  potentiel  standard  d’oxydoreduction  du  couple  considere  a  la 
temperature  T ; 

-R,  la  constante  des  gaz  parfaits  ( R  =  8,314  J .  Kr1.  moL1 ) ; 

-  T,  la  temperature  exprimee  en  kelvin  (K) ; 

-  S',  la  constante  de  Faraday  (S'  =  96485  C .  moL1 ) ; 

-a(Ox),  l’activite  de  l’espece  Ox  et  a(Red),  celle  de  l’espece  Red. 


Rappelons  ce  que  valent  les  activites,  a(Ox)  et  c7(Red),  grandeurs  sans  dimen¬ 
sion,  suivant  la  nature  des  especes  oxydantes  et  reductrices  (cf.  chap.  8,  §  2.1.1.) : 

•  pour  le  solvant,  ici  l’eau  :  flfPLO)  =  1,00 

•  pour  un  solide  X  ou  un  liquide  X  seul  dans  sa  phase  :  a(X)  =  1 ,00 

P(X) 

•  pour  un  gazX,  suppose  parfait :  a(X)  =  -  avec  P°  =  1,00  bar 


1X1 

•  pour  un  solute  X  dilue  :  a(X)  =  ■  ^  avec  c°  =  1,00  mol.L^1 

<r° 

Lorsque  la  demi-equation  electronique  fait  intervenir  d’autres  constituants  que  les 
especes  Ox  et  Red,  en  particulier  des  ions  hydronium  H30+,  celles-ci  figurent  aussi 
dans  la  relation  de  Nernst  (cf.  §  3.2.2.). 


3.2  •  Expressions  de  la  relation  de  Nernst 


(*)  Certains  auteurs  notent  a  1’ expres¬ 
sion  : 

.In (10) 

a  s ’exprime  alors  en  volt  (V). 

v _ _ _ / 


3.2.1.  Valeurs  numeriques 


Les  logarithmes  decimaux  etant  tres  utilises  en  Chimie,  la  formule  de  Nernst  est 
souvent  utilisee  sous  la  forme  suivante*  ) : 


E  (Ox/Red)  =  E° (Ox/Red)  +  .ln(10).log 

n  .S' 


(a(Ox))° 


(a(Red))^ 


©  Hachette  Uvre  -  H  Prepa  I  Chimie,  /re  annee,  PCSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


©  Hachette  Livre  -  H  Prepa  I  Chimie,  /re  onnee,  PCS!  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Equilibres  d'oxydo-reduction 


(*)  Dans  les  problemes,  bien  respecter  les 
donnees  de  l'enonce. 

V _ _ _ 


A  25  °C,  soil  298,1  K  : 

R  -  £  .  ln(10)  =  8,3 x  2,303  =  0,059  16  V 
n  .  96  485 

La  valeur  approchee  de  0,060  V  est  souvent  ulilisee,  alorsC) : 


£(Ox/Red)  =£°(Ox/Red)  +  log 


(«(Ox))a  \ 

,(«(Red))^| 


(19.6) 


solution 
contenant 
des  ions  Cu~+ 

\ 


plaque  de  cuivre 


L. 


J- 


Doc.  18  Pour  l’electrode  de  cuivre 
(couple  Cu2+  /  Cu)  : 

E  =  0,34  +  0,030  log  [Cu2+] 


3.2.2.  Exemples  d'ecritures 


Pour  alleger  l’ecriture,  nous  omettrons,  dans  l’expression  de  la  formule  de  Nernst, 
les  grandeurs  c°  et  P°,  mais  les  concentrations  seront  toujours  exprimees  en 
mol .  L-1  et  les  pressions  en  bar. 


■  Couple  Fe3+  /  Fe2+  : 


Fe3+  (aq)  +  i 


Fe2+  (aq) 


£(Fe3+  /  Fe2+)  =  £°(Fe3+  /  Fe2+)  +  0,060  log 
■  Couple  Cu2+  /  Cu  : 


[Fe 


3+i 


[Fe 


2+1 


Cu2+  (aq)  +  2  e  =  Cu(s) 

0,060  ,  _ii2+1 


£(Cu2+  /  Cu)  =  £°(Cu2+  /  Cu)  - 


log  [Cu2 


•  Couple  CL  /  Cl  : 

Cl2(g)  +  2  e“  =  2  Cl”  (aq) 

o  ntin  /  P(CL)\ 

£(Cl2(g)/Cl-)=£0(Cl2(g)/Cl-)+  log 

•  Couple  MnO/(  /  Mn2+  : 

Mn04  (aq)  +  8  H30+  (aq)  +  5  e“  =  Mn2+  (aq)  +  12  H20 


£(MnCH  /  Mn2+)  =  £°(Mn04  /  Mn2+)  + 


[MnO  4] .  [H  30+]8 ' 
[  [Mn2+] 


3.3  •  Exemples  d'electrodes 


dihydrogene 

^  1 


electrode  de  platine 
recouverte  de 
noir  de  platine 


\ 


0,0 

o 

“o“ 


3^2-:-: 


3^ 


solution 

acide 


Doc.  1 9  Pour  l’electrode  a  hydrogene 
(couple  H30+  /  H2(g)) : 

£  =  0,030  log  (-[H-3°+]2) 

\  P( H2)  / 

car:  £°(H3O+/H2(g))  =  0  V 


Suivant  la  nature  du  conducteur  metallique  et  des  especes  oxydante  et  reductrice 
considerees,  on  distingue  differents  types  d’electrodes. 

3.3.1.  Electrodes  de  premiere  espece 

Cette  denomination  designe  : 

-  soit  un  metal  M  plongeant  dans  une  solution  contenant  ses  cations  Mn+  formant 
ainsi  la  demi-pile  M"+  / M  :  c’est  le  cas,  par  exemple,  d’une  lame  de  cuivre  plon¬ 
geant  dans  une  solution  de  sulfate  de  cuivre  (doc.  18) ; 

-  soit  une  lame  de  platine  platine  plongeant  dans  une  solution  contenant  l’une  des 
formes  reduite  ou  oxydee  d’un  couple,  l’autre  forme  etant  un  gaz  barbotant  dans 
la  solution  :  c’est  le  cas  de  l’electrode  a  hydrogene,  par  exemple  (doc.  19). 

3.3.2.  Electrodes  de  deuxieme  espece 

Une  telle  electrode  est  constituee  d’un  metal  M  en  contact  avec  un  compose  ionique 
peu  soluble  contenant  Fun  de  ses  ions  formant  ainsi  la  demi-pile  MxAy  (s )/M. 

•  L’electrode  (ou  demi-pile)  au  calomel  est  la  plus  connue  (doc.  20) ;  elle  met  en 
jeu  le  couple  Hg2Cl2  (s)/  Hg  (€) : 

Hg2Cl2  (s)  +  2  e"  =  2  Hg  (€)  +  2  CL 
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tete _ 

isolante 


bouchon  _ 
du  tube  de 
protection 


solution 

saturee 

deKCl 


calomel  _ 
(Hg2Cl2) 

cristaux_ 
de  KC1 
en  exces 


/ 


_  fil 

de  platine 


lr 


_ bouchon 


_ orifice  de 

remplissage 


corps 


mercure  (Hg) 


bouchon 
poreux 
impregne 
de  KC1  sature 


pastille  poreuse 


Doc.  20  Schema  d’une  electrode  au 
calomel. 


Le  calomel  Hg2Cl2  etant  solide  et  le  mercure  Hg  liquide  pur,  la  formule  de  Nernst 
relative  a  cette  electrode  s’ecrit : 

£cal  =  £(Hg2Cl2  /  Hg)  =  £°(Hg2Cl2  /  Hg)  +  0,030  log 

Si  la  concentration  en  ions  chlorure  est  constante,  alors  E(  Hg2CI2  /  Hg)  =  cte,  ce 
qui  explique  l’utilisation  de  cette  electrode  comme  electrode  de  reference 
secondaire. 

A  25  °C  :  Ecai  =  0,337  V  si  [Cl-]  =  0,100  mol .  L_1 

£cal  =  0,283  V  si  [C1-]  =  1 ,00  mol .  L_1 

£Cal  =  0,244  V  si  [Cl-]  est  fixee  par  une  solution  saturee  de 
chlorure  de  potassium. 

•  L’electrode  «  au  chlorure  d’argent »,  qui  fait  intervenir  le  couple  AgCl  (s)/  Ag  (s) 
est  egalement  utilisee  comme  electrode  de  reference  secondaire,  en  particulier  dans 
les  sondes  de  pH  combinees. 

•  L’electrode  de  reference  mettant  en  jeu  le  couple  Hg2SC>4  (s)  /  Hg  (€)  est  aussi 
utilisee. 

3.3.3  Electrode  de  troisieme  espece 

Une  telle  electrode  est  constitute  d’un  metal  inerte,  generalement  le  platine,  plon- 
geant  dans  une  solution  contenant  les  especes  Ox  et  Red  du  couple. 

C’est  le  cas  d’un  fil  de  platine  plongeant  dans  une  solution  contenant  des  ions 
fer  (II)  Fe2+  et  fer  (III)  Fe3+  ou  dans  une  solution  contenant  des  ions  permanganate 
MnOg  et  manganese  (II)  Mn2+. 

CE  Pour  s’entrainer  :  ex.  8  et  9~) 


P  Prevision  des  reactions  d'oxydoreduction 

4.1  •  Evolution  d'un  systeme 

Soit  un  couple  Oxi  /  Redj,  de  potentiel  d’oxydoreduction  E\,  et  un  couple 
Ox2  /  Red2 ,  de  potentiel  d’oxydoreduction  £2  : 

Oxj  +  /q  e-  =  Red;  et  Ox2  +  «2  e_  =  Red2 
A  l’aide  de  ces  deux  couples,  realisons  une  pile  et  mesurons  sa  f.e.m.  ;  soit 
%  =  Ei  -  E\ ,  la  valeur  mesuree. 

Suivant  les  valeurs  respectives  de  E\  et  £2,  trois  cas  se  presentent : 


■  %  >  0,  soit  Ei  >  Ei 

Lorsque  Ton  ferme  le  circuit,  il  y  a  transfert  d’electrons  de  l’electrode  (D  vers  l’elec- 
trode  ©  (doc.  21) :  le  reducteur  Red;  est  oxyde  alors  que  l’oxydant  Ox2  est  reduit : 

Red  | - -  Ox  |  +  /?]  e  et  Ox2  +  n2  e~ - -  Red2 

d’ou  le  bilan  (doc.  23) :  n\  Ox2  +  m  Redj - -  n \  Red2  +  n2  Oxi 

■  c?  <  0,  soit  E2  <  Ei 

II  y  a  alors  transfert  d’electrons  de  l’electrode  ©  vers  l’electrode  ®  (doc.  22)  :  le 
reducteur  Red2  est  oxyde  alors  que  l’oxydant  Oxi  est  reduit : 

Red2 - '  Ox2  +  «2  e  et  Ox ]  +  «i  e" - -  Red| 

d’ou  le  bilan  inverse  (doc.  24) :  n2  Oxi  +  n\  Red2 - -  «2  Redj  +  n\  Ox2 
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Doc.  23  E2  >  E\  :  Ox 2  oxyde  spon- 
tanement  Redj. 


Doc.21  Lorsque  £2  >E\ ,  il  y  a  trans-  Doc.22  Lorsquc  Et<E\  ,\\  y  a  trans¬ 
fer  t  d’electrons  de  l’electrode  ®  vers  fert  d’electrons  de  l’electrode  ®  vers 

l’electrode  ®.  l’electrode  ®. 

La  reaction  spontanee  qui  se  produit  est  la  reaction  de  l’oxydant  le  plus 
fort,  correspondant  au  potentiel  d’oxydoreduction  le  plus  eleve,  avec  le 
reducteur  le  plus  fort,  correspondant  au  potentiel  d’oxydoreduction  le  plus 
faible. 

La  reaction  se  poursuit  tant  que  les  deux  potentiels  sont  differents  ou  que 
l’un  des  reactifs,  introduit  en  defaut,  n’a  pas  ete  entierement  consomme. 


■  %  -  0,  soit  Ei  =  E2 

La  f.e.m.  de  la  pile  est  nulle,  aucun  courant  ne  circule,  aucun  transfert  d’electrons 
n’a  lieu  :  aucune  reaction  redox  ne  se  produit ;  le  systeme  est  en  equilibre  et 

E  =  E\  =  E2  est  le  potentiel  redox  commun  a  tous  les  couples  presents  en 
solution.  En  conclusion  : 


Soit  un  couple  Ox|  /  Redi ,  de  potentiel  d’oxydoreduction  E\ ,  et  un  couple 
0x2  /  Red2,  de  potentiel  d’oxydoreduction  E2,  susceptibles  de  reagir 
selon  l’equation : 

ni  0x2  +  «2  Redj  m  Red2  +  n2  Ox^ 

•  si  E2  >  Ei,  la  reaction  a  lieu  dans  le  sens  1  ou  sens  direct. 

•  si  E2  <  Ei,  la  reaction  a  lieu  dans  le  sens  2  ou  sens  inverse. 

•  si  E2  =  Ei,  le  systeme  est  en  equilibre  et  n’evolue  pas. 


Ces  resultats,  obtenus  lorsque  les  systemes  Oxi  /  Redi  et  0x2  /  Red2  sont  separes, 
sont  applicables  lorsque  les  deux  systemes  sont  en  contact  dans  une  meme  solu¬ 
tion,  le  transfert  d’electrons  ayant  alors  lieu  directement  entre  les  especes  oxydantes 
et  reductrices. 


Dans  un  systeme  en  equilibre,  tous  les  couples  Ox  /  Red  presents  ont  le 
meme  potentiel  d’oxydoreduction  E. 


4.2  •  Etude  quantitative  de  revolution  d'un  systeme  : 
constante  d'equilibre 


Soit  un  couple  Oxj  /  Redi  tel  que  : 
avec  :  E\ 


„0  0,060  . 

E 1  +  log 


Oxi  +  n  1  e 

I  a( Ox,) 

\a(Red|) 


Redi 


avec  : 
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et  un  couple  0x2  /  Recb  tel  que  : 


avec 


n  „o  0,060  , 
E2=E2  +  —pr  log 


0X2  +  «2  e 

I  fl(Ox2)  \ 
U(Red2)j 


Red2 


Considerons  la  reaction  de  l’oxydant  0x2  avec  le  reducteur  Red]  ;  cette  reaction  a 
pour  equation  : 


et  pour  constante  : 


«j  0x2  +  «2  Red]  =  7J]  Red2  +  «2  Ox] 

Ko=  (a(Red2)^),1|.(fl(Oxiyfl2 
("(O^)^)"1  .(fl(Red,y''2 


(19.7) 


l’indice  eq  precisant  que  le  systeme  est  en  equilibre. 


Dans  tout  exercice,  il  faudra,  sur 
l’exemple  etudie,  redemontrer  la  relation 

(19.9). 

V _ / 


Relions  K°  aux  potentiels  redox  standard.  A  l’equilibre,  tous  les  couples  ont  le 
meme  potentiel  d’oxydoreduction,  Eg q  : 


Ee q  —  ^  I  eq  —  ^2eq 


,,  v  0  0,060  , 

d  ou  :  E2  +  -yj —  log 


'  «(Ox2)a 
fl(Red2)( 


eq 


0  0,060 


'-E\  + 


log 


fl(OX]), 


l'eq 


(fl(Red])& 


soit,  en  multipliant  chaque  membre  par  nxn2  : 

V't 


n  ]7?2  E  2  +  0,060  log 


I  (flCOXojfq)' 


l^lRed^q)"^ 
d’ou:  ri\n2[E2  -  £®)  =  0,060  log 


n  ]/?2  E  i  +  0,060  log 

(«(°Xl)eq)”2 


(fl(OX])6q) 


"  2 


(a(Red])6 


\n2 


eq/ 


(fllRedj^ 


-log 


I (fl(°x2 )eq)ni 


eq)  / 


n\ii2  (£2  -  £°)  =  0,060  log 


y(a(Red2)Sq)"' 
(a(Red2)&|)ni .  (flfOxj)^)"2  \ 


(a(Ox2  )*,)"'  .  (fl(Redj)6 


\"2 


eq/ 


soit : 


d’ou: 


et : 


nxn2  (E^-E?)  =0,060  log  K° 


■  _nln2(E2~El) 

l0gK  ~  p60 


nyijEl-E^ 
E°  =  IQ  0,060 


(19.8) 

(19.9) 


(*)  Pour  connaitre  le  sens  devolution 
spontanee  du  systeme,  il  faut  connaitre 
les  valeurs  de  E\  et  E2  ■ 

Pour  calculer  la  constante  de  la  reaction 
qui  se  produit,  il  faut  connaitre  les  valeurs 
de  £?  et 

v _ _ / 


Pour  nxn2  =  1  (valeur  la  plus  faible  possible  pour  ce  produit),  on  obtient : 

•  pour  (E2°  -  £[>)  =  0,25  V,  K°  =  1,5  .  104 

•  pour  (E2°  -£?)=-  0,25  V,  K°  =  6,8  .  10~5 

Soit  un  systeme  ne  contenant  initialement  que  Foxydant  0x2  et  le  reducteur  Red])** : 

■  Si  (E?  -  £®)  >  0,25  V,  K°  >  104  :  la  reaction  est  quantitative  ou  quasi  totale. 

■  Si  (£2  -  E]1)  <  0,25  V,  K°  <  lO^4  :  le  systeme  n’evolue  pratiquement  pas. 

■  Si  -  0,25  V  <  (E2-Ex)  <  0,25  V  :  il  y  a  reaction,  rnais  elle  n’est  pas  quantitative. 

Remarques 

Le  produit  n\n2  figurant  dans  Fexpression  de  la  constante  resulte  de  la  combinaison  des 
deux  demi-equations  electroniques  mettant  en  jeu  l'une  «]  electrons,  l’autre  ;t2  electrons. 
En  fait,  ce  produit  correspond  au  plus  petit  commun  multiple  de  77]  et  n2  ;  il  est  done 
necessaire,  pour  determiner  K°,  de  determiner  nx  et  n2,  d’ecrire  Fequation  de  la  reaction 
consideree  et  d’en  deduire  le  p.p.c.m.  de  ;7j  et  n2  avant  d’appliquer  la  relation  ( 1 9.9). 
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Ainsi :  I2  (aq)  +  2  e  =21  (aq) 

S406~(aq)  +  2  e“  =  2  S202-(aq)  E% 

La  reaction  mise  en  jeu  dans  un  titrage  iodometrique  s’ecrit : 

2  S202-(aq)  +  I2  =  S4C>3_(aq)  +  2  1“  (aq) 

Elle  ne  met  en  jeu  que  deux  electrons  alors  que  n\ .  tin  =  4,  d’ou  : 

2  (E°2  -  £?) 

K°=  10  °-06 

•  La  comparaison  des  valeurs  de  E\  et  En  permet  de  savoir  si  la  reaction  est  quantita¬ 
tive  ou  non.  Cependant,  seule  l’experience  permet  de  savoir  si  la  reaction  se  produit  ou 
non,  de  nombreuses  reactions  d’oxydoreduction  etant  tres  lentes. 

Ainsi  l’oxydation  de  l’eau  (couple  02  /  H20)  par  les  ions  permanganate  (couple 
MnCf /  Mn2+)  (A E°  =  0,28  V)  est  une  reaction  quantitative  mais  tres  lente,  ce  qui  explique 
l’existence  de  solutions  aqueuses  de  permanganate  de  potassium.  Toutefois,  leur  concen¬ 
tration  doit  etre  verifiee  avant  tout  emploi  pour  un  titrage. 


APPLICATION  1 


Oxydation  des  ions  etain  (II)  Sn2+  par  les  ions  fer  (III)  Fe3+ 


On  melange  V\  =  10,0  mL  de  solution  de  chlorure 
d’ etain  (II)  aC\  =  0,100  mol.L-1  et  Vn  =  10,0  mL  de 
solution  de  chlorure  defer  (III)  a  C2  =  0,100  mol .  L-1. 

Quelle  est  la  composition  finale  du  systeme  ?  En  deduire 
le  potentiel  redox  des  couples  en  solution. 

Donnees  : 

£°(Sn4+/Sn2+)=£?  =  0,15  V; 

£°(Fe3+  /  Fe2+)  =  £2°=  0,77  V  . 

Les  demi-equations  electroniques  qui  interviennent 
sont : 

Sn4+  +  2  e"  =  Sn2+  (1) 

et : 

Fe3+  +  e-  =  Fe2+  (2) 

Vu  les  valeurs  de  E 1  et  E 2,  les  ions  Sn2+  sont  oxydes 
par  les  ions  Fe3+  selon  F  equation  : 

2  Fe3+  +  Sn2+  =  2Fe2+  +  Sn4+  (3) 

La  constante  d’equilibre  de  cette  reaction  se  determine 
en  utilisant  la  relation  (11.9)  etablie  ci-dessus  avec 
=  2 ,  «2  =  1,  soil : 

.17O  p0, 

ft  f/2  2(£  2  _  ^  l) 

K°=  10  0^0  =4,6.  !020 


En  tenant  compte  de  la  dilution,  le  bilan  s’ecrit : 

2  Fe3+  +  Sn2+  =  2  Fe2+ +  Sn4+ 

0 


0,050  0,050  0 

0,050  -2  0,050  -  fy/  2£v 


c.  apportees 
(mol.L-1) 

c.  a  l’equilibre 
(mol.L-1) 

La  reaction  est  quantitative,  done  : 

£y=  £y(max)  =  0.050  =  0,025  mol.L-1 


K0=  [Fe~+]~  .  [Sn4+| 
[Fe3+]2 .  [Sn2+] 


tv 


d’ou  : 


[Fe3+]  = 


/[Fe2+]2.[Sn4+]\l/2 


V  K°.[  Sn2+]  / 

[Sn2+]  =  [Sn4+]  =  0,025  mol.L-1 ; 

[Fe2+]  =  0,050  mol .  L-1  et  [Fe3+]  =  2,3 . 10-12  mol .  L-1. 

Le  potentiel  redox  des  couples  en  solution  E^ q  se  deter¬ 
mine  a  partir  de  l’un  ou  l’autre  des  deux  couples  : 


soit : 


£gq  =  0,77  +  0,060  log 

fc Fe%\ 

i  [Fe2+]^q ) 

E^  q  =  0,15  +  0,030  log 

[Sn2+]^q  j 

£eq  =  0,15  V 

Pour  s’entrainer :  ex.  HD 


Equilibres  d'oxydo-reduction 


(*)  Ce  resultat  sera  demontre  en  seconde 
annee. 

v_ _  > 


(**)  Le  programme  est  en  premiere  annee 
limite  aux  especes  dissoutes. 

v _ . _ / 


4.3  •  Determination  de  £°(Ox/Red) 

II  est  souvent  interessant  de  determiner  le  potentiel  standard  d’un  couple  redox  a 
partir  d’autres  potentiels  redox  standard  connus.  Une  methode  utilisant  Yenthalpie 
libre  standard  sera  exposee  en  seconde  annee. 

Presentons,  sur  un  exemple,  une  methode  ne  faisant  intervenir  que  la  formule  de 
Nernst.  Cette  methode  fait  appel  a  Punicite  du  potentiel  des  couples  presents  dans 
un  systeme  a  P  equilibre. 


Dans  un  systeme  redox  a  l’equilibre,  tous  les  couples  Ox/Red  presents  ont 
la  meme  valeur  de  potentiel  E. 


Illustrons  cette  methode  avec  les  degres  0, 1  et  II  du  cuivre. 

Les  tables  donnent  £?  (Cu2+  /  Cu+)  =  0,16  V  et  E$  (Cu+  /  Cu)  =  0,52  V  ; 
en  deduire  £3  (Cu2+  /  Cu). 


Considerons  un  systeme  contenant  les  especes  Cu,  Cu+  et  Cu2+.  Ecrivons  les  demi- 
equations  electroniques  et  les  formules  de  Nernst  relatives  aux  trois  couples  aux- 
quels  participent  ces  especes : 


Cu2+  +  e 

=  Cu+ 

(1) 

Ei  =£!°+ 0,060  log 

[Cu2+] 

[Cu+] 

j 

Cu+  +  er 

=  Cu(s) 

(2) 

£2=£2°+  0,060  log  [Cu+] 

car  fl(Cu)  =  1 

Cu2+  +  2  e- 

=  Cu(s) 

(3) 

£3  =£3° +0,030  log  [Cu2+] 

car  fl(Cu)  =  1 

L’unicite  du  potentiel  des  couples  presents  dans  le  systeme  en  equilibre,  dans  lequel 
coexistent  les  trois  especes,  en  equilibre  impose  : 

E\  =E2=Et,,  c’est-a-dire  £3  =E\  et  £3  =  £? 

Afin  d’eliminer  les  concentrations  des  diverses  especes,  utilisons  la  relation  : 

2  £3  =  E\  +  £3 

soit : 

2  £3°  +  2  x  0,03  log  [Cu2+]  =  £?  +  0,06  log  [Cu+]  +  £?  +  0,06  log 

Les  termes  dont  on  prend  le  logarithme  s’annulant  deux  a  deux,  il  vient : 

2£30  =  £10  +  £20 

0  £?  +  £2 

soit:  £3  =  — — — —  =  0,34  V 

relation  de  type  barycentrique . 

Plus  generalement,  le  potentiel  standard  du  couple  Z/X  peut  etre  calcule  a  partir 
des  potentiels  standard  des  couples  Z/F  et  Y/X1-'  K 


Si: 

Y  +  «! e"  =  X 

Ei 

Z  +  n2  e_  =  Y 

El 

alors : 

Z  +  (n\  +  ni)  e~  =  X 

£3 

avec : 

0  n\Ei  +  n2Ei 

li  n1+  n2 

4.4  •  Domaines  de  predominance 

4.4.1.  Definitions^  ) 


I  [Cu2+]\ 
1  [Cu+1  ) 


Presentons  la  notion  de  domaine  de  predominance  a  l’aide  de  l’exemple  du  couple 
Fe3+/Fe2+. 


589 
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f£(V) 


Fe 


3+ 


0,77 


Fe 


2+ 


Doc.  25  Domaines  de  predominance 
des  especes  Fe3+  et  Fe2+  . 


■£(V) 

Ce4+ 

1,74 

Fe3+ 

Ce3  + 

0,77 

Fe2  + 

Pour  ce  couple  : 
et : 


Fe3+  +  e  =  Fe2+ 


E  =  0,77  +  0,060  log 


[Fe3+]\ 

[Fe2+]  / 


•  Si  le  potentiel  des  couples  est  tel  que  E  >  0,77  V,  alors  [Fe3+]  >  [Fe2+]  et  Fe3+ 
est  l’espece  predominate  par  rapport  a  Fe2+. 

•  Inversement,  si  E  <  0,77  V,  alors  [Fe2+]  >  [Fe3+]  et  Fe2+  est  l’espece  predo¬ 
minante  par  rapport  a  Fe2+  (doc.  25). 

L’ element  fer  ayant  la  meme  atomicite  (un)  dans  l’ion  fer  (II)  et  dans  l’ion  fer  (III), 
le  potentiel  de  la  frontiere  (note  £front)  separant  les  domaines  de  predominance  ne 
depend  pas  de  la  concentration  totale  des  especes  considerees. 

Nous  verrons  en  seconde  annee  qu’il  n’en  est  pas  de  meme  si  l’element  considere 
n’a  pas  la  meme  atomicite  dans  les  deux  formes  oxydees  et  reduites,  comme  par 
exemple  &2O7  /Cr3+  ou  S4O6  /S2O3  . 


4.4.2.  Application  aux  previsions  des  reactions 

Soit  les  couples  Ce4+  /Ce3+  ( £j°  =  1 ,74  V)  et  Fe3+  /  Fe2+  (£?  =  0,77  V) ; 
le  document  26  presente  le  domaine  de  predominance  de  chaque  espece. 

•  Ce4+  et  Fe2+  ont  des  domaines  de  predominance  disjoints  ;  ils  ne  peuvent  done 
pas  coexister  en  tant  qu’especes  majoritaires  et  reagissent  selon  la  reaction  d’equation  : 
Ce4+  +  Fe2+  =  Ce3+  +  Fe3+ 

Vu  l’ecart  des  potentiels  standard  (A E°  =  0,97  V),  cette  reaction  est  totale  ;  le  reac- 
tif  limitant  sera  done  entierement  consomme. 


•  Ce3+  et  Fe3+  ont  une  partie  de  leur  domaine  de  predominance  commune  et  peu¬ 
vent  coexister  en  solution  aqueuse. 

Ces  resultats  sont  generaux  : 


Deux  especes  0x2  et  Red]  qui  ont  des  domaines  de  predominance  disjoints 
ne  peuvent  pas  coexister  en  tant  qu’especes  majoritaires  et  reagissent  selon 
une  reaction  de  constante  d’equilibre  K°  superieure  a  1. 

La  reaction  qui  se  produit  peut  etre  consideree  comme  totale  si  l’ecart  des 
potentiels  standard  est  suffisant,  soit :  A/:0  3s  0,25  V. 

<CT  Pour  s’entrainer  :  ex.  11, 12, 13, 14  et  15^ 


Facteurs  influencant 

les  reactions  cToxydoreduction 


Tout  facteur  susceptible  de  modifier  l’activite  de  Tune  des  especes  intervenant  dans 
la  demi-equation  redox  d’un  couple  change  la  valeur  du  terme  logarithmique  dans 
la  relation  de  Nernst  et  done  le  potentiel  redox  du  couple  considere.  Etudions 
quelques  exemples. 


Doc.26  Domaines  de  predominance 
pour  les  couples  Ce4+/Ce3+  et 

Fe3+/Fe2+. 


5.1  •  Influence  de  la  concentration 

Etudions  Finfluence  de  la  concentration  d’une  espece  sur  le  potentiel  d’un  couple 
en  analysant  le  fonctionnement  d’une  pile  de  concentration. 
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APPLICATION  2 

Pile  de  concentration 


Considerons  la  pileformee  par  I’ association  de  deux  demi- 
piles  constituees  toutes  deux  d’unfil  de  cuivre  plongeant 
dans  un  volume  Vj  de  solution  de  sulfate  de  cuivre,  I'une 
a  C i  -  0,100  mol.L-1  (demi-pile  n°  1),  I’autre  a 
C 2  =  0,010  moLL"1  (demi-pile  n°  2)  ;  une  solution  de 
nitrate  d’  ammonium  gelifiee  assure  la  jonction  interne 
entre  les  deux  demi-piles  (doc.  21).  Le  metal  cuivre  est  en 
exces  dans  chacune  des  demi-piles. 

E°( Cu2+  /  Cu)  =  0,34  V  ;  V2  =  2  Vi  =  100  mL. 

1)  Determiner  les  poles  de  la  pile,  les  equations  des 
reactions  qui  se  deroulent  dans  chaque  demi-pile  et 
i  equation  globale  de  fonctionnement  de  la  pile. 

2)  Determiner  les  concentrations  finales  dans  chaque 
becher  lorsque  la  pile  cesse  de  debiter  ainsi  que  le  potien- 
tiel  de  chaque  couple  a  l’ equilibre.  En  deduire  la  quan- 
tite  d’ electricite  qui  a  traverse  le  circuit. 


1)  Dans  les  deux  demi-piles,  le  couple  a  considerer  est 
le  couple  (Cu2+  /  Cu) :  Cu2+  +  2  e~  =  Cu 

•  Pour  Pelectrode  de  cuivre  n°  1  : 

£i  =  0,34  +  0,030  log  [Or+h  =  0,31  V 

•  Pour  Pelectrode  de  cuivre  n°  2  : 

E2  =  0,34  +  0,030  log  [Cu2+]2  =  0,28  V 
E i  etant  superieur  a  £2>  Pelectrode  constitue  done  le 
pole  ®  et  Pelectrode  Mi  le  pole  0  de  la  pile  (doc.  28) ; 
soit  la  f.e.m.  de  la  pile  :  %  =  E\-Ei  =  0,03  V 


Les  deux  demi-piles  mettant  en  jeu  le  meme  couple, 
elles  ne  different  que  par  la  concentration  des  ions 
cuivre  (II)  ;  e’est  la  raison  pour  laquelle  une  telle  pile 
est  appelee  pile  de  concentration. 


A  l’exterieur  de  la  pile,  le  courant  electrique  circule  du 
pole  ©  vers  le  pole  ©,  les  electrons  circulent  en  sens 
inverse  de  Pelectrode  n°  2  vers  Pelectrode  n°  1. 


Doc.  28  Schema  de  fonctionnement  de  la  pile. 

Les  equations  des  reactions  qui  se  produisent  dans  les 
demi-piles  sont  done  : 

•  demi-pile  n°  2  :  Cu(2) - *-  Cu2+(2)  +  2  e~  oxydation 

•  demi-pile  n°  1  :  Cu2+(1)  +  2  e~ - -  Cu(l)  reduction 

L’equation  globale  de  fonctionnement  de  la  pile  s’en 

deduit :  Cu2+(1)  +  Cu(2) - -  Cu2+(2)  +  Cu(l) 

2)  Puisque  le  metal  cuivre  est  en  exces,  la  pile  cesse  de 
debiter  quand  sa  f.e.m.  s’annule,  e’est-a-dire  quand  le 
systeme  electrochimique  est  en  equilibre  ;  alors  : 

^leq  =  ^2eq>  s0^  [Cu  ]leq=[Cu"  ]2cq 

Le  bilan  a  tout  instant  s’etablit  en  ecrivant  que  la  quan- 
tite  d’electrons  cedes  par  le  reducteur  dans  le  compar- 
timent  anodique  est  egale  a  celle  des  electrons  captes 
par  Poxydant  dans  le  compartiment  cathodique,  soit : 

wt(Cu2+)  =  /!01(Cu2+)  -  <f  =  C\.V\-  £, 
«2(Cu2+)  +  «02(Cu2+)  +  |  =  C2 .  V2  +  £ 
avec  «(e  )echange  = 

A  P equilibre  :EU q  =  £2eq ,  soit :  [Cu2"©^  =  [Cu2+]2gq 


d’ou  : 


C1.V1-tjq_C2.V2  +  {, 


V, 


cq 


et : 

£eq=- 

£eq  = 

soit : 

et : 

[Cu2+ 

d’ou 

:  E(.  q  = 

^1-^2 

P,+P2 


(Ct  -  C2) ;  soit  avec  V2  =  2  V\, 


Ci)  = 


100. 10- 3  x 0,090 


^q  =  3,0.  lO-3  mol 


i.2+i 


n-2 , 


-l 


:  0,34  +  0,030  log  [Cu2+]eq  : 

Soit  Q  la  quantite  d’electricite  qui  a  traverse  le  circuit : 
Q  =  7?(e  )echanges  •  ^ 

soit:  0  =  2.^q.3f  =  2x3,O.l(L3  x96,5.103 

d’ou:  Q  =  5,8. 102  C 


:  0,30  V 
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£(V)a 

1  - 


o2 


0,5  - 


h2o 


0 


T 

7 


pH 

-r-> 

14 


Doc.  29  Pour  le  couple  02  /  H20  , 
le  potentiel  depend  du  pH. 


5.2  •  Influence  du  pH 

5.2.1.  Exemple  du  couple  02  /  H20 

Pour  le  couple  02  /  H20  ,  de  demi-equation  electronique  : 

02  +  4  e"  +  4  H30+  =  6H20 
la  formule  de  Nemst  s’ecrit : 

£  =  £°( 02  /  H20)  +  ()^()  log  (P( 02) .  [H30+]4  ) ,  car  a(H20)  =  1 

soit,  en  prenant  P( 02)  =  1  bar, 

E  =  E°(  02  /  H20)  -  0,060  pH  =  1,23  -  0,06  pH 

Le  pouvoir  oxydant  du  dioxygene  en  solution  aqueuse  diminue  lorsque  le  pH  croit 
(doc.  29). 

5.2.2.  Exemple  du  couple  MnO^  /  Mn2+ 

Pour  le  couple  M11O4  /  Mn2+  ,  de  demi-equation  electronique  : 

Mn04  +  5  e-  +  8  H30+  =  Mn2+  +  1 2  H20 


a) 

*£(V) 


A£(V) 


■£°(Ox/Red) 

A£0 


0/ Ox  /Red\ 
y  complexe/  J 


AE®  <  0 


b) 


E  (V)  A.E  (V) 


—  E- 


A£0 


E°(  Ox/Red) 


»(ox  /Red  ) 

'  '  complexe/ 


A£0>o 


Doc.  30  Evolution  des  pouvoirs  oxy¬ 
dant  et  reducteur  d’un  couple  par  com- 
plexation  ou  precipitation  (a)  de  l’oxy- 
dant ;  (b)  du  reducteur. 


la  formule  de  Nemst  s’ecrit : 


E  =  £°(Mn04  /  Mn2+)  +  log 


'[Mn04].[H30+] 


+i8\ 


[Mn 


2+n 


soil :  E  =  £0(MnO4  /  Mn2+)  -  x  8  pH  +  ^^log  ( |Mn(?>41 

5  5  \  [Mn2+] 


E ' 0  =  £°(Mn04  /  Mn2+)  -  x  8  pH  =  £°  (Mn04  /  Mn2+)  -  0,096  pH  est 
appele  potentiel  standard  apparent  en  fonction  du  pH  ;  il  traduit  la  facon  dont 
varie  £  en  fonction  du  pH  lorsque  les  activites  des  especes  reduite  et  oxydee,  autres 
que  H+(aq)  et  HO  ,  sont  egales  it  1’unite. 


Le  pouvoir  oxydant  des  ions  permanganate  diminue  lorsque  le  pH  croit. 


5.3  •  Influence  de  la  complexation 
et  de  la  precipitation 

Considerons  un  couple  Ox/Red  en  solution  pour  lequel  la  formule  de  Nernst 
s’ecrit : 

£( Ox  /  Red)  =  £°( Ox  /  Red)  +  °’“°  log  ( ^) 

■  Si  la  concentration  de  l’espece  oxydante  diminue,  £( Ox  /  Red)  diminue  et  le 
pouvoir  oxydant  de  Ox  diminue,  alors  que  le  pouvoir  reducteur  de  Red  augmente 
(doc.  30  a).  C’est  par  exemple  le  cas  si  l’oxydant  participe  a  des  reactions  de 
complexation  ou  de  precipitation. 

■  En  revanche,  si  la  concentration  de  l’espece  reductrice  diminue,  £( Ox  /  Red) 
augmente  et  le  pouvoir  oxydant  de  Ox  augmente,  alors  que  le  pouvoir  reducteur 
de  Red  diminue  (doc.  30  b).  C’est  encore  le  cas  si  le  reducteur  participe  a  des 
reactions  de  complexation  ou  de  precipitation. 

Etudions  sur  deux  exemples  l’influence  de  ces  deux  types  de  reactions  sur  les 
reactions  d’oxydoreduction. 
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APPLICATION  3 


Couples  Cu2+/Cu  et  [Cu(NH3)4]2+/Cu 


On  realise  une  pile  en  associant  une  electrode  standard 
a  hydrogene  a  une  demi-pile  constitute  d’ unfit  de  cuivre 
plongeant  dans  un  volume  V  =  40,0  mL  d’  une  solution 
de  sulfate  de  cuivre  ('ll)  a  C  =  1,00  .  10”2  mol.Lr1, 
a  laquelle  on  ajoute  V  =  10,0  mL  cl' ammoniac  a 
C’  =  0,50  mol.  L-1. 

On  admet  qu’il  ne  se  forme  que  le  complexe 
[Cu(NH3)4]2+  et  que  la  concentration  des  ions  NH4  est 
negligeahle  devant  celle  de  NH3  . 

a)  Determiner  la  f.e.m.  %  de  la  pile  a  partir  de 
£°(Cu2+  /  Cu),  pA,  C,V,C’  et  V’. 

b)  Calculer  £°([Cu(NH3)4]2+  /  Cu). 

Donne es  :E°( Cu2+  /  Cu)  =  0,34  V 
log  &([Cu(NH3)4]2+)  =  13,2 


La  solution  contient,  outre  les  ions  HO”  et  H30+,  les 
ions  Cu2+,  S04  ,  NH4  et  [Cu(NH3)4]2+  et  de  L ammo¬ 
niac  NH3.  Vu  la  nature  de  la  pile,  sa  f.e.m.  est  egale  au 
potentiel  redox  E  des  couples  presents  dans  la  solution, 
de  la  demi-pile  au  cuivre  : 

E  =  £(Cu2+  /  Cu)  =  £([Cu(NH3)4]2+  /  Cu) 
a)  Considerons  le  couple  Cu2+  /  Cu  : 

Cu2+  +  2  e”  =  Cu(s) 

pour  lequel : 

£(Cu2+  /  Cu)  =  £°(Cu2+  /  Cu)  +  0,030  log  [Cu2+] 
Pour  calculer  la  concentration  de  Cu2+,  considerons  la 
reaction  de  complexation  et  etablissons  un  tableau 
d’avancement  volumique. 

Initialement  avant  reaction  : 

(Cu2+)0  =  =  8,00. 10-3  mol.L-1 

u  V  +  V 

=  8,00  mmol.L-1 

[NH3]0  =  yfy  =  100.10-3  mol.L-1 
=  100  mmol.L-1 

Cu2+  +  4  NH3  =  [Cu(NH3)4]2+ 

c.  apportees 

(mmol.L-1)  8,00  100  0 

c.  a  l’equilibre 

(mmol.L-1)  8,00  -  ^  100  -4%v  £v 

La  constante  de  formation  du  complexe  etant  elevee, 
PA=  1,6. 1013,  la  reaction  peut  etre  consideree  comme 
totale  ;  Cu2+  est  le  reactif  limitant,  d’oit : 

[[Cu(NH3)4]2+]  =  E,v=  8,00.  IO-3  mol.L”1 


[NH3]  =  (100 -4^)  mmol.L-1  =  68  mmol.L” 
[Cu2+]  est  tres  faible  et  se  calcule  en  utilisant  /?4  : 


2+1  _  [[Cu(NH3)4] 


|2-h 


[Cui+]  = 


=  2,4. 10”11  mol.L” 


/?4-[NH3]4 

d’oii :  £(Cu2+  /  Cu)  =  0,34  +  0,030  log  2,4 . 10”11 


d’oii : 


^cu-^E.S.H.  =  0,02  V 


b)  Considerons  a  present  le  couple  [Cu(NH3)4]2+  /  Cu  : 

[Cu(NH3)4]2+ +  2  e”  =  Cu(s)  +  4NH3 
pour  lequel :  £([Cu(NH3)4]2+  /  Cu) 

=  £°(  [Cu(NH3)4]2+  /  Cu)  +  0,030  log  f  l-[Cu<NH3>4]  J ) 


[NH3 


Les  especes  Cu,  Cu2+  et  [Cu(NH3)4]2+  etant  en  equi- 
libre  dans  le  systeme  considere,  les  couples  auxquels 
elles  participent  ont  le  meme  potentiel : 

E  =  £([Cu(NH3)4]2+  /  Cu)  =  £(Cu2+  /  Cu)  soit : 

£°([Cu(NH3)4]2+  /  Cu)  +  0,030  log  J  - ) 

=  £°(Cu2+  /  Cu)  +  0,03  log  [Cu2+] 
d’ou:  £°([Cu(NH3)4]2+/Cu) 

=  £°(Cu2+/Cu)- 0,030  log 

soit  £°([Cu(NH3)4]2+/Cu)  =  £°(Cu2+  /  Cu)  -  0,030  log  f]4 
d’ou  :  £'°([Cu(NH3)4]2+  /Cu)  =  -  0,06  V 


I  [[Cu(NH3)4]2+]| 
\  [NH3]4  [Cu2+]  ) 


Conclusion  : 

£°([Cu(NH3)4]2+  /  Cu)  <  £°(Cu2+  /  Cu),  la  complexa¬ 
tion  de  Loxydant  Cu2+  diminue  le  pouvoir  oxydant  du 
cuivre  (II)  (doc.  31). 


diminue  par  complexation  de  Cu2+. 
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.  APPLICATION  4  . 

Couples  Ag+/Ag  et  AgCl/Ag 


Determiner  le  potentiel  redox  standard  du  couple 
AgCl  /  Ag,  connaissant  celui  du  couple  Ag+  /  Ag  et  le 
produit  de  solubilite  de  AgCl. 

£°(Ag+  /  Ag)  =  0,80  V  et  p£s  (AgCl)  =  9,7 

Considerons  une  solution  saturee  obtenue  par  dissolu¬ 
tion  de  chlorure  d’argent.  Plongeons  un  fil  d’argent  dans 
cette  solution.  Un  equilibre  s’etablit : 

AgCl(s)  =  Ag+(aq)  +  CL(aq) 

La  solution  contient  outre  les  ions  HO  et  H30+,  les 
ions  Ag+  et  CL  et  du  chlorure  d’argent  solide.  A 1’ equi¬ 
libre,  tous  les  couples  ont  le  meme  potentiel ;  c’est  le 
cas  des  couples  Ag+  /  Ag  et  AgCl  /  Ag  correspondant 
respectivement  aux  demi-equations  electroniques : 

Ag+  +  e^  =  Ag(s)  et  AgCl  (s)  +  e~~  =  Ag(s)  +  CL 

pour  lesquels  les  formules  de  Nernst  s’ecrivent : 

E( Ag+  /  Ag)  =  £°(Ag+  /  Ag)  +  0,060  log  [Ag+] 

£(AgCl  /  Ag)  =  £°(AgCl  /  Ag)  +  0,060  log  (1  /  [CL]) 

=  £°(AgCl  /  Ag)  -  0,060  log  [CL] 


Les  especes  Ag,  Ag+  et  AgCl  etant  en  equilibre  dans  le 
systeme  considere,  les  couples  auxquels  elles  partici- 
pent  ont  le  meme  potentiel : 

£(AgCl/Ag)=£(Ag+/Ag) 

soit :  £0(AgCl  /  Ag)  -  0,060  log  [CL] 

=  £°(Ag+  /  Ag)  +  0,060  log  [Ag+] 

d’ou  :  £°(AgCl  /  Ag) 

=  £°(Ag+  /  Ag)  +  0,060  log  [Ag+]  +  0,060  log  [CL] 
soit : 

£°(AgCl  /  Ag)  =  E°(  Ag+  /  Ag)  +  0,060  log  ([Ag+] .  [CL]) 
c’est-a-dire  : 

£°(AgCl  /  Ag)  =  £°(Ag+  /  Ag)  -  0,060  p Ks 
soit :  £°(AgCl  /  Ag)  =  0,22  V 

Conclusion  : 

£°(AgCl  /  Ag)  <  £°(Ag+  /  Ag),  la  precipitation  des  ions 
argent  (I)  abaisse  leur  pouvoir  oxydant. 


C£  Pour  s’entrainer  :  ex.  22,  23  et  24  ) 


D  Titrage  d'oxydoreduction 


Le  programme  propose  de  realiser  en  T.P.-cours  le  suivi  d’un  titrage  d’oxydore- 
duction  par  potentiometrie.  L’etude  du  titrage  des  ions  fer  (II)  Fe2+  par  les  ions 
cerium  (IV)  Ce4+  permettra  de  degager  les  bases  essentielles  de  ce  type  de  mani¬ 
pulation.  D’autres  titrages  seront  presentes  en  exercices  dans  la  rubrique  Exercices 
en  relation  avec  des  travaux  pratiques. 


6.1  •  Etude  de  la  reaction  de  titrage 

Le  titrage  met  en  jeu  les  couples  Ce4+  /  Ce3+  et  Fe3+  /  Fe2+.  Les  solutions  de 
cerium  (IV)  Ce4+  sont  jaune  vif,  celles  de  cerium  (III)  Ce3+  et  fer  (II)  sont  quasi 
incolores  alors  que  les  solutions  de  fer  (III)  sont  legerement  orangees. 

Les  demi-equations  electroniques  correspondantes  sont : 

Fe3+  (aq)  +  e~  =  Fe2+  (aq)  avec  =  £°(Fe3+/  Fe2+)  =  0,77  V 
Ce4+(aq)  +  e“  =  Ce3+(aq)  avec  E%  =  £°(Ce4+/  Ce3+)  =  1,74  V 

Ces  deux  couples  reagissent  selon  une  reaction  unique  d’equation  : 

Ce4+  (aq)  +  Fe2+  (aq)  =  Ce3+  (aq)  +  Fe3+  (aq) 


Equilibres  d'oxydo-reduction 


a) 


Ce4+ 


b) 


d) 


Doc.  32  Les  ions  Fe3+  formes  par 
action  des  ions  Ce4+  sur  les  ions  Fe2+ 
donnent  un  complexe  rouge  avec  les 
ions  thiocyanate  SCN~  (cf.  chap.  17, 
§1.1.). 


Doc.  13  Dispositif  utilise  pour  le 
titrage  des  ions  Fe2+  par  les  ions  Ce4+ . 


La  constante  d’equilibre  K°  de  cette  reaction  se  calcule  en  appliquant  la  relation 


(19.9): 


(£§-£?) 

K®  =  K)  °'060  =  4,6 . 1015 


La  reaction  peut  done  etre  consideree  comme  quantitative  (ou  totale). 

Si  on  laisse  tomber  quelques  gouttes  de  solution  jaune  vif  d’ions  cerium  (IV)  Ce4+ 
dans  une  solution  d’ion  fer  (II),  la  decoloration  est  immediate.  Les  ions  fer  (III) 
Fe3+  alors  formes  peuvent  done  facilement  etre  mis  en  evidence  (doc.  32).  La  reac¬ 
tion  mise  en  jeu  est  done  rapicle. 

La  reaction  consideree  possede  les  caracteristiques  necessaires  pour  etre  utilisee 
dans  un  titrage  : 


Pour  etre  utilisee  dans  un  titrage,  une  reaction  doit  etre  unique,  quantita¬ 
tive  et  rapide. 


D’un  point  de  vue  pratique,  il  est  necessaire,  lors  d’un  titrage,  de  pouvoir  reperer 
la  fin  du  titrage  e’est-a-dire  de  determiner  l’equivalence  du  titrage. 

Si  Fun  des  reactifs  ou  des  produits  est  nettement  colore,  le  reperage  est  aise.  Dans 
les  autres  cas,  tel  que  celui  etudie  ici,  d’autres  methodes  doivent  etre  employees : 

-  le  suivi  potentiometrique  ; 

-  l’utilisation  d’indicateurs  colores  d’oxydoreduction. 


6.2  •  Suivi  potentiometrique  de  la  reaction  de  titrage 

La  methode  consiste  a  suivre,  au  cours  du  titrage,  Fevolution  de  la  force  electro- 
motrice  d’une  pile  constituee  de  deux  demi-piles  (doc.  33) : 

-  l’une  est  une  demi-pile  de  reference,  ici  une  demi-pile  (ou  electrode)  au  calomel ; 

-  F  autre  est  la  demi-pile  constituee  par  une  electrode  de  platine  plongeant  dans  une 
solution  contenant  les  couples  Ce4+  /  Ce3+  et  Fe3+  /  Fe2+  . 

^  =  ^platine  —  ^ref 

Pour  l’etude  experimental  de  ce  titrage,  nous  avons  suivi  le  titrage  de 
V{  =  20,0  mL  de  solution  de  sulfate  de  fer  (II)  de  concentration  initiale  en  ions 
Fe2+,  Ci  =  0,050  mol.L"1  par  une  solution  de  sulfate  de  cerium  (IV)  de  concen¬ 
tration  initiale  en  ions  Ce4+,  FL  =  0,050  mol .  L  1 .  Afin  d  ’eviter  toute  precipitation 
d’hydroxydes  metalliques,  les  solutions  ont  ete  acidifiees  par  de  l’acide  sulfurique 
H2S04. 

Les  mesures  de  %  effectuees  permettent  de  tracer  le  graphe  (doc.  34,  page  suivante) : 

EpUtrne  =  %  +  Er6f=f(Vce4+)=f(V2) 

A  l’equivalence  d’un  titrage,  les  reactifs  ont  ete  melanges  en  proportions 
stcechiometriques. 

Dans  le  cas  present  a  Fequivalence  : 

n0(Fe2+)  =  /tE(Ce4+) 

ou  «E  designe  la  quantite  d’ions  cerium  (IV)  introduits  jusqu’a  Fequivalence. 

Alors:  C\.V\=C2.V2e 

Comme  le  laissaient  prevoir  les  concentrations  initiales  :  V2E  =  20,0  mL. 

Nous  constatons  qu’a  Fequivalence  le  potentiel  de  Felectrode  de  mesure  croit 
brutalement ;  cette  brusque  variation  peut  etre  utilisee  pour  reperer  Fequivalence 
du  titrage. 
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Equilibres  d'oxydo-reduction 


Ce  resultat  est  general : 

Lors  du  suivi  d’un  titrage  par  potentiometrie,  le  potentiel  de  l’electrode  de 
mesure  subit  une  brusque  variation  au  voisinage  de  l’equivalence. 


L’ equivalence  correspondant,  comme  pour  les  titrages  suivis  par  pH-metrie,  a  un 

dF 

point  d’  inflexion,  elle  peut  etre  determinee  en  tra9ant  le  graphe  -7^—  et  en  repe- 

d  V  2 


rant  rextremum  de  cette  fonction.  L’utilisation  d’un  logiciel  de  trace  de  graphes 
facilite  cette  etude.*  > 


Doc.  34  Trace  experimental  de  : 
Ept=f(Vi)  enpointilles. 
d E 

Le  graphe -  trace  (en  trait  plein)  a 

dV2 

1’aide  d’un  ordinateur  permet  de 
determiner  V ^2 . 


6.3  •  Etude  theorique  de  £  =  f(x) 


Afin  de  comparer  diverses  courbes 
E  =/(V 2),  mais  E  =f(x)  en  posant : 

x  = 

soit :  x  = 

A  T  equivalence,  x  =  1. 


de  titrage,  il  est  interessant  de  tracer,  non  pas 


A 

VE2 

V2.  Cl  _  v2 .  c2 


(19.10) 

(19.11) 


Quatre  cas  sont  a  envisager  :  x  =  0  ;  0  <  jc <  1  ;  x=\  ;  x>  1 . 


(*)  II  est  vivement  deconseille  d’utiliser 
la  methode  des  tangentes  pour  determi¬ 
ner  le  point  equivalence  E  ;  en  effet  la 
courbe  E  =/(V 2)  n’est  generalement  pas 

symetrique  par  rapport  a  ce  point. 

\ _ _ _ / 


■  V2  =  0  ,  soit  jc  =  0 

En  toute  rigueur,  si  la  solution  ne  contenait  que  des  ions  Fe2+,  le  potentiel  redox 
des  couples  en  solution  ne  pourrait  etre  determine  en  appliquant  la  relation  de  Nernst 
au  couple  Fe3+  /  Fe2+.  En  fait,  la  solution  contient  des  traces  d’ions  Fe3+,  resultant 
de  l’oxydation  des  ions  Fe2+  par  le  dioxygene  dissous  dans  la  solution  ;  aussi  le 
potentiel  du  couple  Fe3+  /  Fe2+  peut-il  etre  mesure,  mais  depend  de  la  «  fraicheur  » 
de  la  solution  dosee. 


■  Avant  l’equivalence  :  0  <  V2  <  V2e  >  soit  0  <  jc  <  1 
A  tout  instant,  lors  du  titrage,  la  stcechiometrie  de  la  reaction  impose  : 

n(Ce3+)  =  n(Fe3+)  soit  [Ce3+]  =  [Fe3+]  (19.12) 

d’oii  le  bilan : 

Ce4+  +  Fe2+  =  Ce3+  +  Fe3+ 
quantites  introduites  C2V2  CjVj  0  0 

quantites  a  l’equilibre  £  C1V1-C2V2  ^2^2  ^2^2 


Le  potentiel  E  des  couples  en  solution  se  determine,  a  tout  instant  du  titrage,  en 
appliquant  la  formule  de  Nernst  a  Tun  quelconque  des  deux  couples.  Avant 
l’equivalence,  il  est  plus  facile  d’exprimer  les  quantites  «(Fe3+)  et  /t(Fe2+) ; 


d’ou  : 


E=E\  +  0,060  log 


[Fe3+] 


[Fe 


2+1 


soit  id  :  E  =  £f  +  0.060  log  (C[  ^  ^  yJ 

En  divisant  chacun  des  termes  sous  le  log  par  C\ .  V\  ,  il  vient,  en  utilisant  la 
relation  (19.1 1) : 

E  =  4+  0,060  log  (y^)  (19.13) 


Remarque 

I  A  la  demi-equivalence,  x  =  0,5  ;  E  =  E^  .  La  lecture  de  la  valeur  de  E  pour 
V  =  Ve/2  permet  de  connaitre  £’°(Fe3+/Fe2+)  (cf.  doc.  35  et  §  6.4). 
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■  A  l’equivalence  :  V2  =  V2E  >  soit  x  =  1 

A  I’ equivalence,  les  ions  Ce4+  et  Fe2+  ont  ete  melanges  en  egale  quantite,  d’ou  : 

«E(Ce4+)  +  «E(Ce3+)  =  nE(Fe2+)  +  nE(Fe3+) 
d’ou,  en  tenant  compte  de  ( 1 9. 1 2)  a  l’equivalence  : 

nE(Ce4+)  =  nE(Fe2+)  soit  [Ce4+]E  =  [Fe2+]E  (19.14) 


A 1’ equivalence  : 

et : 


Ee  =  £?+  0,060  log 
£E  =  £2  + 0,060  log 


I  Fe3+  |E  \ 
[Fe2+]E! 

[Ce4+]E| 

\[Ce3+]E/ 


d’ou  : 


2  £E  =  £f  +  £2  +  0,060  log 


[Fe3+]E  [Ce4+]E 
[Fe2+]E  [Ce3+]E 


soit,  en  tenant  compte  des  relations  ( 1 9. 1 2)  et  ( 1 9. 1 3)  ;(*) 
£e=  \{E[+Eb  =  1,26  V 


(19.15) 


Doc.  35  Trace  E  =  f(x)  pour  le  titrage 
des  ions  Fe2+  par  les  ions  Ce4+  : 

a)  trace  theorique ; 

b)  trace  experimental. 


(*)  Attention  :  tout  potentiel  a  l’equiva- 
lence  £E  n’est  pas  necessairement  egal  a 
la  demi-somme  des  potentiels  redox  stan¬ 
dard.  Sa  valeur  depend  de  la  nature  des 
couples  consideres,  du  nombre  d'elec- 
trons  echanges  et  eventuellement  du  pH 
de  la  solution  (cf.  exercices  25, 26  et  30). 

\ _ _ _ _ _ / 


■  Apres  l’equivalence  :  Vj_  >  VE ,  soit  x  >  1 

Fe2+  n’existe  plus  qu’a  l’etat  de  traces,  aussi  est-il  plus  facile  d’exprimer  E  en 
appliquant  la  relation  de  Nernst  au  couple  Ce4+  /  Ce3+  : 


[Ce3+] 


CtV- 


2E 


y2  +  y, 


et  [Ce4+] 


Co  .  Vo  -  Co .  K 


2E 


d’ou: 


£  =  £2 +  0,060  log 


y2  +  v, 

C2  •  ^2  “  C2  •  ^E 


Co.V 


2E 


soit : 

E  =  Ei  +  0,060  log  (x  - 1)  (19.16) 

II  est  alors  possible  de  tracer  £  =/(x)  (doc.  35). 


Remarque 

•  Pour  x  =  2  ,  E  =  Ei.  La  lecture  de  la  valeur  de  E  pour  V=  2  VE  permet  de  connaltre 
£°(Ce4+/Ce3+)  (cf.  doc.  35  et  §  6.4). 

•  Aux  voisinages  de  x  =  0,5  et  de  x  =  2  ,  E  varie  peu  ;  les  solutions  correspondantes 
constituent  des  solutions  tampons  d’oxydoreduction. 

•  Pour  etablir  rapidement  les  diverses  equations,  il  peut  etre  interessant  d’etablir  le  tableau 
suivant : 


Ce4+  +  Fe2+  =  Ce3+  +  Fe3+ 

quantites  introduites 

C2F2 

C\V\ 

0 

0 

quantites  a  l’equilibre : 

-  avant  l’equivalence 

£ 

CiVi-C2V2 

c2f2 

C2F2 

-  a  l’equivalence 

£ 

e! 

c2F2e 

C2V2E 

-  apres  l’equivalence 

C2V2-ClV{ 

£” 

C2V2E 

c2v2E 

6.4  •  Comparaison  avec  I'experience 

Superposons,  au  graphe  theorique  £  =/(x),  le  graphe  obtenu  a  partir  des  mesures 
du  potentiel  des  couples  en  solution  (doc.  35).  Nous  constatons  que  les  deux  graphes 
ont  meme  allure,  mais  ne  sont  pas  confondus.  Justifions  ces  ecarts. 
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Equilibres  d'oxydo-reduction 


>£(V) 

[Fe  (phen)3] 3+ 
(bleu) 

^  theorique 

^  experimental 
1,04 

[Fe  (phen)3]2+ 
(rouge) 

phen  represente  l’orthophenanthroline 
de  formule  : 


Doc.  36  L’orthophenanthroline  peut 
etre  utilisee  comme  indicateur  de  fin 
de  reaction  pour  le  titrage  des  ions  Fe2+ 
par  les  ions  Ce  . 


Le  milieu,  fortement  acidifie  a  l’acide  sulfurique,  contient  des  ions  sulfate.  Aussi 
se  forme-t-il  des  complexes,  en  particulier  avec  les  ions  Fe3+  et  Ce4+  :  [Fe(S04)2]~ 
et  [Ce(S04)]2+.  Comme  nous  l’avons  vu  au  paragraphe  5.3.,  la  complexation  de 
l’espece  oxydante  abaisse  le  potentiel  du  couple  considere  :  dans  un  milieu  oil 
[SOib  =  1  mol .  L"1,  E°  Ce(IV)  /  Ce(in))  =  1,44  V  et  £°(Fe(HI)  /  Fe(II))  =  0,68  V. 
Alors£E=  1,06  V. 


6.5  •  Utilisation  d'indicateur  colore  redox 

A  l’equivalence,  nous  constatons  un  brusque  saut  de  potentiel ;  tout  couple  redox 
dont  les  especes  Ox  et  Red  ont  des  teintes  differentes  et  dont  le  potentiel  redox 
standard  se  situe  au  voisinage  de  f?E  peut  etre  utilise  comme  indicateur  de  fin  de 
titrage.  C’est  le  cas  des  complexes  de  l’orthophenanthroline  avec  les  ions  Fe2+  et 
Fe3+  (doc.  36). 

Quelques  gouttes  d’orthophenanthroline  introduites  initialement  dans  le  becher  y 
font  apparaitre  une  coloration  rouge  orange  qui  y  persiste  jusqu’a  l’equivalence.  A 
l’equivalence,  il  y  a  virage  au  bleu,  couleur  de  [Fe(phen)3]3+,  puis  au  vert  par  super¬ 
position  de  la  teinte  bleue  du  complexe  et  la  teinte  jaune  de  Ce4+  qui  est  alors  en 
exces. 

Les  exercices  en  relation  avec  des  travaux pratiques  montreront  qu’il  est  possible, 
a  partir  de  suivis  potentiometriques  de  titrages  d’oxydoreduction,  de  determiner  : 

-  des  potentiels  redox  standard  de  couple  redox  ; 

-  des  constantes  de  complexations  ; 

-  des  produits  de  solubilite. 


<€C  Pour  s’entrainer  :  ex.  25,  26  et  27  ) 


Equilibres  d'oxydo-reduction 


■ ■  Equilibres  d'oxydoreduction 


•  Un  reducteur  est  une  espece  chimique  susceptible  de  ceder  un  ou  plusieurs  electrons  ;  un  oxydant  une  espece 
chimique  susceptible  de  capter  un  ou  plusieurs  electrons. 

Les  especes  Ox  et  Red  ,  relies  par  la  demi-equation  electronique  : 

Ox  +  n  e~  =  Red 

sont  dites  conjuguees  ;  elles  constituent  un  couple  redox. 

•  Le  nombre  d’oxydation  (note  n.o.)  ou  degre  d’oxydation  permet  de  determiner  l’etat  d’oxydation  d’un 
element.  C’est  un  nombre  entier  algebrique,  note  en  chiffres  romains. 

Le  nombre  d’oxydation  d’un  element  dans  une  espece  monoatomique  est  egal  a  la  charge  algebrique  de  cette 
espece. 

Quand  deux  elements  sont  unis  par  une  liaison  covalente,  les  electrons  de  la  liaison  sont  attribues  arbitraire- 
ment  a  l’element  le  plus  electronegatif.  Le  nombre  d’oxydation  de  chaque  element  est  alors  egal  au  nombre  de 
charge  fictif  qui  lui  est  ainsi  attribue. 

•  Dans  la  plupart  des  composes  le  nombre  d’oxydation  de  l’oxygene  est  -  II,  celui  de  l’hydrogene  +  I 
Dans  un  edifice  polyatomique,  la  conservation  de  la  charge  impose  que  la  somme  algebrique  des  nombres 
d’oxydation  multiplies  par  le  nombre  des  atomes  de  l’element  present  dans  la  formule  de  l’edifice  soit  egale  a 
la  charge  globale  de  1’ edifice. 

•  Lorsqu’un  element  est  oxyde  son  nombre  d’oxydation  croit ;  il  diminue  lorsque  l’element  est  reduit. 

Une  reaction  chimique  au  cours  de  laquelle  le  nombre  d’oxydation  d’au  moins  un  element  varie  est  une 
reaction  d’oxydoreduction. 


■ ■  Piles  electrochimiques 

•  Une  pile  resulte  de  l’association  de  deux  demi-piles  reliees  par  une  jonction  electrolytique  ;  chaque  demi- 
pile  est  constitute  par  un  couple  redox  Ox  /  Red  en  contact  avec  un  conducteur. 

L’ electrode  siege  d’une  oxydation  est  une  anode  ;  c’est  une  cathode  si  elle  est  le  lieu  d’une  reduction. 


•  La  quantite  d’electricite  Q  qui  a  parcouru  le  circuit  pendant  une  duree  At  lorsque  l’intensite  i  est  constante, 
vaut : 


Q  =  i.  At  =  n(e  ).  2F  avec  9  =  96,5 . 103  C.  mol  1 


hi  Relation  de  Nernst ;  consequences 

•  Soit  un  couple  redox  dont  la  demi-equation  electronique  s’ecrit : 

«Ox  +  /ie'  =  fi  Red 

Ce  couple  est  caracterise  par  un  potentiel  d’oxydoreduction,  note  E( Ox  /  Red),  dont  la  valeur  est  donnee  par 
la  formule  de  Nernst : 

£(Ox  /  Red)  =  £°(Ox  /  Red)  +  In  (a(0x))“ 

n  •  ®  (fl( red))£ 
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Equilibres  d'oxydo-reduction 


Dans  la  formule  de  Nersnt : 

•  E°( Ox  /  Red)  est  le  potentiel  standard  d’oxydoreduction  du  couple  considere  a  la  temperature  T  ; 

•  R  est  la  constante  des  gaz  parfaits  (R  =  8,314  J.K  .mol-1) ; 

•  T  est  la  temperature  exprimee  en  kelvin  (K) ; 

•  9  est  la  constante  de  Faraday  ( 3F  =  96  485  C .  mol-1 ) ; 

•  cr(Ox)  est  l’activite  de  l’espece  Ox  et  a(Red)  celle  de  l’espece  Red  : 

-  pour  le  solvant,  ici  l’eau  :  fl(H20)  =  1,00 

-  pour  un  solide  X  ou  un  liquide  X  seul  dans  sa  phase  :  a(X)  =  1,00 

P(X) 

-  pour  un  gaz  X,  suppose  parfait :  a(X)  =  — avec  P°  =  1,00  bar 

P° 

[X] 

-  pour  un  solute  X  dilue  :  a(X)  =  -  avec  c°  =  1,00  mol .  L  . 

cu 

Pour  le  couple  HCIO  /  Cl2  ,  tel  que  :  2  H30+  (aq)  +  2  HCIO  (aq)  +  2 

la  formule  de  Nernst  s’ecrit,  a  25  °C  : 

£(HC10  (aq)  /  Cl2  (g))  =  £°(HC10  (aq)  /  Cl2  (g))  +  ^  log 

avec  [HCIO]  et  [H30+]  en  mol .  L-1  et  P(C12)  en  bar. 

•  L’electrode  choisie  comme  reference  est  l’electrode  standard  a  hydrogene,  qui  met  en  jeu  le  couple 
H30+  (aq)  /  H2  ou  H+  (aq)  /H2  ;  a  toute  temperature  : 

£°(H30+  (aq)  /  H2(g))  =  0,00  V 

•  Lorsque  Ton  met  en  presence  les  constituants  de  deux  couples  redox,  la  reaction  spontanee  qui  se  produit 
est  la  reaction  de  l’oxydant  le  plus  fort,  correspondant  au  couple  potentiel  redox  le  plus  eleve,  avec  le  reduc- 
teur  le  plus  fort,  correspondant  au  couple  de  potentiel  redox  le  plus  faible  : 

-  si  l’ecart  des  potentiels  redox  standard  est  superieur  a  0,25  V  ,  la  reaction  est  quantitative  ; 

-  la  reaction  se  poursuit  tant  que  les  deux  potentiels  sont  differents  ou  que  Fun  des  reactifs  n’a  pas  ete 
entierement  consomme. 

•  Dans  un  systeme  en  equilibre,  tous  les  couples  Ox  /  Red  presents  ont  le  meme  potentiel  E. 

•  Le  pouvoir  oxydant  du  couple  Ox  /  Red  diminue  si  l’espece  oxydante  participe  a  des  reactions  de  precipita¬ 
tion  ou  de  complexation  ;  il  augmente  si  c’est  le  reducteur  qui  participe  a  de  telles  reactions. 


e~  =  Cl2  (g)  +  4  H20 

|[H 30+]2  .  [HCIO]2 1 
\  ) 


b  Titrage  d'oxydoreduction 

•  Doser  une  espece  en  solution  par  oxydoreduction,  c’est  determiner  sa  concentration  a  l’aide  d’une  reaction 
d’oxydoreduction  qui  doit  etre  unique,  quantitative  et  rapide. 

A  [’equivalence  d’un  titrage,  les  reactifs  ont  ete  melanges  en  proportions  stcechiometriques. 

•  Lors  du  suivi  d’un  titrage  par  potentiometrie,  le  potentiel  de  l’electrode  de  mesure  subit  une  brusque  varia¬ 
tion  lorsque  l’equivalence  est  atteinte.  L’ equivalence  correspond  a  un  point  d’inflexion  du  graphe  E  =f(V)  ; 

(\F 

elle  peut  etre  determinee  en  tra§ant  le  graphe  et  en  reperant  l’extremum  de  cette  fonction. 
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Exercices 


Applications  directes  du  cours 


ft  Nombre  d'oxydation 

1  •  Apres  avoir  rappele  les  regies  permettant  de  le  determi¬ 
ner,  calculer  le  nombre  d’oxydation  de  P  element  chlore  dans 
les  especes  suivantes  : 

Cl2 ;  CIO4;  C1-;  HOC1 ;  CIO3;  CIO”;  CH3C1 

2  •  Memes  questions  pour  P  element  manganese  dans  les 
composes  suivants  : 

Mn  ;  Mn02  ;  M11O4  ;  Mn3+ ;  Mn203 ;  Mn(OH)3  ;  Mn2+  ; 
Mn04- 

Couples  du  chrome 

1  •  Determiner  le  nombre  d’oxydation  du  chrome  dans  l’ion 

chrome  (III)  Cr3+  ,  dans  l’ion  chromate  &O4  et  dans  l’ion 
2_ 

dichromate  Cr202  . 

2  •  Determiner  la  nature  des  couples  Cr202  / Cr3+  et 
Cr207  /Cr04  .  Ecrire  les  equations  formelles  qui  leurs  sont 
associees. 

o  Couples  de  I'oxygene 

1  •  Determiner  le  nombre  d’oxydation  de  P  element  oxygene 
dans  l’eau  oxygenee  ou  peroxyde  d’hydrogene  H202,  dans 
le  dioxygene  02  et  dans  l’eau  H20. 

2  •  Former  tous  les  couples  redox  possibles  avec  ces  trois 
especes  ;  ecrire  les  demi-equations  electroniques  correspon- 
dantes. 

3  •  Le  peroxyde  d’hydrogene  se  decompose  lentement  en 
dioxygene  et  en  eau. 

a.  Ecrire  l’equation  de  cette  reaction. 

b.  Montrer  qu’il  s’agit  d’une  reaction  d’oxydoreduction. 

c.  Cette  reaction  constitue  une  dismutation  ;  proposer  une 
definition  pour  ce  terme.  SOS 

SOS  :  Obseiyer  revolution  du  n.o.  de  l element  oxygene  au 
cours  de  cette  reaction. 

Couples  de  I'hydrogene 

1  •  Determiner  le  nombre  d’oxydation  de  I’hydrogene  dans 
l’ion  hydrure  H  ,  dans  le  dihydrogene  H2  et  dans  l’eau  H20. 

2  •  Former  tous  les  couples  redox  possibles  avec  ces  trois 
especes  ;  ecrire  les  demi-equations  electroniques  correspon- 
dantes. 

3  •  Les  ions  hydrure  H  reagissent  avec  l’eau  pour  donner 
du  dihydrogene  et  des  ions  hydroxyde. 


a.  Ecrire  1’ equation  de  cette  reaction. 

b.  Montrer  qu’elle  peut  etre  consideree  comme  une  reaction 
acido-basique  ;  identifier  alors  les  couples  mis  en  jeu. 

c.  Montrer  qu’elle  peut  etre  consideree  comme  une  reaction 
d’oxydoreduction  ;  identifier  alors  les  couples  mis  en  jeu. 

e  Reactions  explosives 

1  •  Le  nitrate  d’ammonium  solide,  NH4+  N03 ,  est  un  engrais 
azote.  Dans  certaines  conditions  de  temperature  ou  de 
pression,  il  peut  malheureusement  exploser  en  se  dissociant 
en  dioxygene,  diazote  et  eau,  tous  gazeux. 

a.  Ecrire  P  equation  de  cette  reaction  de  decomposition. 

b.  Montrer,  en  utilisant  les  nombres  d’oxydation ,  qu’il  s’agit 
d’une  reaction  d’oxydoreduction.  SOS 

2  •  Le  nitrure  de  sodium  solide,  Na+N3  ,  est  utilise  pour 
gonfler  les  airbags  dans  les  vehicules  automobiles  ;  lors 
d’un  choc,  il  se  decompose  en  diazote  gazeux  et  en  metal 
sodium  Na. 

a.  Ecrire  P  equation  de  cette  reaction  de  decomposition. 

b.  Montrer,  en  utilisant  les  nombres  d’oxydation,  qu’il  s’agit 
d’une  reaction  d’oxydoreduction. 

c.  Le  sodium  forme  peut,  en  milieu  humide,  reagir  avec  l’eau 
pour  donner  du  dihydrogene  et  de  l’hydroxyde  de  sodium. 
Ecrire  l’equation  de  cette  reaction.  S’agit-il  d’une  reaction 
d’oxydoreduction  ? 

SOS  :  Pour  l’  element  azote,  calculer  separement  son  nombre 
d’oxydation  dans  NH4  et  dans  N03  . 


Reactions  redox  en  milieu  acide 

Equilibrer  les  equations  suivantes  en  milieu  acide  : 


CIO4  +  I- 
H3As04  +  H2C204 
Cr202”+  CH3OH 
Pb02(s)  +  H202 
Sb203(s)  +  H2S(g) 
IO3  +  I- 
N03  +  A1(s) 
F2(g)  +  H20 


=  hio  +  cr 

=  C02(g)  +  HAs02 

=  Cr3+  +  HCOOH 
=  02(g)  +  Pb2+ 

=  S(s)  +  SbO+ 

=  h 

=  nh3  +  Al3+ 

=  +  03(g) 


Reactions  redox  en  milieu  basique 


Equilibrer  les  equations  suivantes  en  milieu  basique  : 


N03  +  S2 3” 
Mn04  + 1 
C10-  +  Fe(0H)2(s) 
Br03  + 12 


N02  +  S(s) 
Mn04  + 103 
CL  +  Fe(OH)3(s) 
I03  +  BrO 
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Exercices 


r 


C104  +  C(s)  =  CO32  +  Cl2(g) 

ho2  + 103  =  o2(g)  +  r 

I03  +  Cr(OH)3(s)  =  CrO%~+ 1" 

Q  Relation  de  Nernst 

1  •  Ecrire  les  demi-equations  electroniques  pour  les  couples 
suivants  en  solution  aqueuse  : 

Zn2+  /  Zn(s) ;  HgCl2(s)  /  Hg(€) ;  02(g)  /  H202 ;  CIO^  /  Cl2(g) ; 
C02(g)  /  CH3OH  ;  [PtCl4]27  Pt(s)  ;  [Co(NH3)6]2+  /  Co(s). 

2  •  En  deduire  les  relations  de  Nernst  correspondantes. 

C*^  Potentiel  d'electrode 

Determiner  le  potentiel  que  prend,  par  rapport  a  une  electrode 
standard  a  hydrogene,  une  electrode  : 

a.  d’argent  dans  une  solution  de  nitrate  d’argent  a 
0,10  mol. L-1  ; 

b.  de  fer  dans  une  solution  de  sulfate  de  fer  (II)  a 
0,010  mol. L-1  ; 

c.  de  platine  dans  une  solution  contenant  du  sulfate  de  fer  (II) 
a  0,10  mol . L  1  et  du  chlorure  de  fer  (III)  a  0,50  mol.L"1  ; 

d.  de  platine  dans  une  solution  contenant  du  dichromate  de 
potassium  a  1,0  .  10  2  mol .  L“ 1  et  du  sulfate  de  chrome  (III) 
a  0,20  mol .  L1,  la  solution  ayant  un  pH  egal  a  2,0  ; 

e.  de  platine  platine  dans  une  solution  d’acide  chlorhydrique 
a  0,020  mol .  L-1  dans  laquelle  barbote  du  dichlore  sous  une 
pression  de  0,50  bar. 

Donnees  : 

E°{ Ag+  /  Ag)  =  0,80  V  ;  E°(Fe2+  /  Fe)  =  -  0,44  V  ; 

£’0(Fe3+  /  Fe2+)  =  0,77  V  ;  E°( Cr20v7  Cr3+)  =  1,33  V ; 

£°(Cl2(g)  /  Cl-)  =  1,36  V. 

Constantes  d'equilibres 

1  •  Equilibrer  en  milieu  acide  les  equations  suivantes  : 


a. 

H3ASO4  +  I  = 

HAs02  +  I2(s) 

b. 

Cr202  +  Br  = 

Cr3+  +  Br2(£) 

c. 

Cr3+  +  Cl2  (g)  = 

Cr202  +  Cl- 

d. 

Zn(s)  +  I2(s)  = 

Zn2+  +  E 

2  •  Determiner  leurs  constantes  d’equilibre. 

Donnees  : 

£°(Cl2(g)  /  CD)  =  1,36  V  ;  E^CrjOf?  Cr3+)  =  1,33  V  ; 
£°(Br2(€)  /  Br)  =  1,09  V  ;  £°(I2(s)  / 1")  =  0,54  V  ; 
£°(Zn2+  /  Zn)  =  -  0,76  V  ;  E°(H3As04  /  HAs02)  =  0,56  V  . 


Domaines  de  predominance 


1  •  Tracer  le  diagramme  de  predominance  des  especes  des 
couples  Co3+  /  Co2+  et  Ce4+  /  Ce3+. 

En  deduire  l’equation  de  la  reaction  entre  ces  deux  couples 
dont  la  constante  thermodynamique  est  superieure  a  1.  Calculer 
la  valeur  de  cette  constante. 


2  •  On  melange  un  volume  Vj  =  25,0  mL  de  solution  de 
sulfate  de  cerium  (III)  a  C[  =  0,200  mol .  L  1  et  un  volume 
V2  =  25,0  mL  de  solution  de  sulfate  de  cobalt  (III)  a 
C2  =  0,400  mol.L-1. 

a.  Determiner  la  composition  finale  de  la  solution. 

b.  En  deduire  le  potentiel  final  de  chacun  des  couples. 

Donnees  : 

£°(Co37Co2+)  =  1,80  V  ;  £0(Ce4+/Ce3+)  =  1,74  V  . 

®  L'etain  et  ses  ions 

On  agite  de  l’etain  metal  en  exces  dans  une  solution  de  chlo¬ 
rure  d’etain  (IV)  a  0,10  mol .  L_1. 

1  •  Decrire  les  phenomenes  observes.  SOS 

2  •  Determiner  la  composition  finale  de  la  solution  et  le  poten¬ 
tiel  des  couples  redox  en  equilibre. 

Donnees  : 

E°( Sn2+  /  Sn)  =  -  0,14  V  ;  £°(Sn4+  /  Sn2+)  =  0,15  V. 

SOS  :  A  l’ aide  des  valeurs  de  E°  proposees,prevoir  la  reaction 
spontanee  possible. 

CD  Reaction  d'oxydoreduction 

A  une  solution  de  chlorure  de  cadmium  a  1,0 . 10~2  mol .  L_1, 
on  ajoute  du  fer  en  poudre  en  exces. 

1  •  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  qui  se  produit.  Determiner 
sa  constante  d’equilibre. 

2  •  Determiner  la  composition  de  la  solution  a  T  equilibre  et 
le  potentiel  des  couples  redox  en  equilibre. 

Donnees  : 

E°( Fe2+  /  Fe)  =  -  0,44  V  ;  £°(Cd2+  /  Cd)  =  -  0,40  V. 


CD  Oxydation  du  zinc 

Dans  50,0  mL  de  solution  de  sulfate  de  cuivre  a  0,25  mol .  L  , 
on  agite  une  masse  m  de  zinc. 

1  •  Decrire  les  phenomenes  observes. 
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2  •  Determiner  la  composition  de  la  solution  et  le  potentiel 
des  couples  redox  en  equilibre  si  la  masse  m  de  zinc  intro- 
duit  est : 

a.  m=  1,00  g  ;  b.  m  =  0,50  g.  SOS 

Donnees  : 

E°( Zn2+  /  Zn)  =  -  0,76  V  ;  £°(Cu2+  /  Cu)  =  0,34  V. 

SOS  :  L'oxydant  et  le  reducteur  dovient  etre  tous  les  deux 
presents  pour  definir  leur  potentiel. 

©  Calculs  de  potentiel  standard 

1  •  Determiner  le  potentiel  standard  du  couple  B1O3  /  Br 
connaissant  celui  des  couples  : 

Br03/Br2  et  Br2  /  Bf  SOS 

2  •  Determiner  le  potentiel  standard  du  couple  NO3  /  HN02 
connaissant  celui  des  couples  : 

NO3  /  NO  et  HN02  /NO- 

Donnees  : 

£0(BrO3  /  Br2  (€))  =  1,52  V  et  £°(Br2  (€)/  Br)  =  1,09  V  ; 
£0(NO3  /  NO(g))  =  0,96  V  et  £°(HN02  /NO(g))  =  0,98  V. 

SOS  :  Ecrire  les  demi-equations  electroniques  en  deduire  la 
combinaison  qui  les  lie  et  conclure. 


Equilibres  d'oxydo-reduction 


Utilisation  des  acquis 


Nombres  d'oxydation  non  entiers  ! 


1  •  a.  Calculer  le  nombre  d’oxydation  du  fer  dans  la  wiistite 
FeO,  puis  dans  l’hematite  Fe203. 

b.  Calculer  le  nombre  d’oxydation  du  fer  dans  la  magnetite 
Fe304. 

Comment  interpreter  la  valeur  trouvee  sachant  qu’un  nombre 
d’oxydation  est  necessairement  entier.  SOS 


2  •  a.  Calculer  le  nombre  d’oxydation  du  soufre  dans  l’ion 
2-  2- 
sulfate  SO4  et  dans  l’ion  sulfite  S03  . 

b.  Calculer  le  nombre  d’oxydation  du  soufre  dans  les  ions 
thiosulfate  S202  et  peroxodisulfate  S2Og  ■ 

c.  Sachant  que  les  formules  de  Lewis  des  ions  thiosulfate  (a) 
et  peroxodisulfate  (b)  peuvent  etre  : 

tt  t>"  if 

°0— S=s)  ®Q— s— o  — o— s— oP 

IOI0  o  o 

(a)  (b) 

que  penser  des  valeurs  trouvees  au  2)  b)  ? 


©  Pile  zinc-argent 

On  considere  la  pile  schematisee  par  : 

®  Ag  (s)  I  Ag+  (c)  i  |  Zn2+(c')  I  Zn  (s)  © 

avec  c  =  0,18  mol. L-1  et  c'  =  0,30  mol. L  ,  les  deux 
compartiments  ayant  le  meme  volume. 

1  •  Determiner  le  potentiel  d’electrode  de  chacune  des 
electrodes  ;  en  deduire  la  polarite  de  la  pile  et  l’equation  de  sa 
reaction  de  fonctionnement. 

2  •  Determiner  la  composition  de  la  pile  lorsqu’elle  ne  debite 
plus. 

Donnees  : 

E°( Zn2+  /  Zn)  =  -  0,76  V  ;  E°(  Ag+  /  Ag)  =  0,80  V. 

©  1/indium  et  ses  ions 

1  •  Determiner  la  valeur  du  potentiel  standard  £,°(In3+  /  In). 

2  •  Montrer  que  l’ion  In+  n’est  pas  stable ;  calculer  la  constante 
de  sa  reaction  de  dismutation. 


3  •  a.  Calculer  le  nombre  d’oxydation  du  soufre  dans  l’ion 

9_ 

tetrathionate  S4O6  ;  interpreter  la  valeur  trouvee. 
b.  Sachant  qu’en  realite,  dans  cet  ion,  les  atomes  de  soufre 
sont  deux  a  deux  identiques  et  que  deux  ont  un  n.o.  =  0 
et  deux  un  n.o.  =  +  V,  proposer  une  structure  de  Lewis 
justifiant  ces  valeurs.  SOS 
SOS: 

1  •  b.  Comparer  les  formules  de  la  wiistite,  de  l  hematite  et 
de  la  magnetite. 

3  •  b.  Proceder  par  analogie  avec  les  especes  etudiees 
au  2). 

"Composes  du  manganese 

1  •  Determiner  la  valeur  du  potentiel  standard  : 

£°(Mn04  /  Mn2+) 

2  •  On  melange  10,0  mL  de  solution  de  sulfate  de  manga¬ 
nese  et  10,0  mL  de  solution  de  permanganate  de  potassium 
toutes  deux  a  0,100  mol  .L® 

Determiner  la  composition  finale  de  la  solution  obtenue  et  la 
masse  de  solide  forme  a  pH  =  0  . 


Donnees :  Donnees  : 

£°(In3+  /  In+)  =  -  0,44  V  ;  £°(In+  /  In)  =  -  0,14  V.  £°(Mn04  /  Mn02)  =  1,70  V  ;  £0(MnO2  /  Mn2+)  =  1,23  V. 
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Exercices 


©  Dismutation  de  I'eau  oxygenee 

1  •  Determiner  la  valeur  du  potentiel  standard  E°(  H702  / 

H20). 

2  •  Le  peroxyde  d’hydrogene  est-il  stable  en  solution  ?  Si 
non,  ecrire  F  equation  de  sa  dismutation  et  calculer  sa  constante 
d’equilibre.  Commenter  le  resultat  obtenu. 

Donnees : 

E°(02  /  H202)  =  0,68  V  ;  £°(02  /  H20)  =  1,23  V. 

®  Pile  etain-mercure 

On  considere  la  pile  schematisee  par  : 

CD  Pt  I  Hg2+,  Hg2+  ii  Sn4+,  Sn2+  I  Pt  © 

avec  [Hg2+]0  =  1 ,0  mol .  L-1 ;  [Hg2+  ]0  =  1 ,0 .  lO^2  mol .  L-1  ; 
[Sn4+]0  =  1,0 . 10-2  mol.L-1 ;  [Sn2+]0  =  1,0  mol.L"1. 

Les  solutions  des  deux  compartiments  ont  le  meme  volume 
V  =  50,0  mL. 

1  •  Determiner  le  potentiel  initial  de  chacune  des  electrodes  ; 
en  deduire  la  polarite  de  la  pile  et  P equation  de  sa  reaction 
de  fonctionnement. 

2  •  Determiner  la  composition  de  la  pile  lorsqu’elle  ne  debite 
plus  et  la  quantite  d’electricite  qui  a  traverse  le  circuit. 

Donnees : 

£°(Hg2+  /  Hg2+)  =  0,91  V  ;  £°(Sn4+  /  Sn2+)  =  0,15  V. 

®  Pile  Daniell  et  complexes 

On  realise  une  pile  Daniell  avec  : 

[Cu2+]  =  [Zn2+]  =  1,0. 10“2  mol.L-1 

1  •  Determiner  la  f.e.m.  de  cette  pile  ;  ecrire  l’equation  de  sa 
reaction  de  fonctionnement. 

2  •  Dans  chaque  compartiment,  on  ajoute  sans  dilution  une 
quantite  d’  ammoniac  telle  qu’apres  addition  : 

[NH3]  =  1.0  mol.L-1 

Determiner  la  f.e.m.  de  la  pile  alors  realisee  ;  ecrire  l’equa¬ 
tion  de  sa  reaction  de  fonctionnement. 

Donnees  : 

£°(Zn2+  /  Zn)  =  -  0,76  V  ;  £°(Cu2+  /  Cu)  =  0,34  V. 

log  /?4([Cu(NH3)4]2+)  =  12  ;  log  £4([Zn(NH3)4]2+)  =  8,7. 

®  "Determination  d'une  constante 
de  complexation 

Soit  la  pile  : 

®  ©Ag  I  Ag+  +  NO©K+  +  CN-  !!  Ag+  +  N03  I  Ag©  © 


Dans  le  compartiment  de  gauche,  les  concentrations  appor- 
tees  sont : 

[Ag+]  =  4,0 . 10-3  mol .  L-1  ;  [CN"]  =  4,0 . 10-2  mol .  L_1 
et  dans  celui  de  droite  : 

[Ag+]  =4,0. 10-2  mol.L-1 

La  f.e.m.  de  cette  pile  vaut  1,08  V  ;  en  deduire  la  constante 
globale  de  formation  du  complexe  [Ag(CN)2]-. 

©  Potentiel  d'oxydoreduction 
et  precipitation 

Determiner  les  potentiels  redox  standard  des  couples 
suivants  : 

Agl  /  Ag+  ;  PbS04  /  Pb  ;  [FeL]2~  /  Fe  ;  [Hgl4]2-/  Hg 

Donnees  : 

£°(Ag+  /  Ag(s))  =  0,80  V  ;  £°(Pb2+  /  Pb(s))  =  -  0,13  V  ; 

£°(Fe2+  /  Fe(s))  =  -  0,44  V  ;  £°(Hg2+  /  Hg(€))  =  0,85  V. 

PKs(AgI)  =  15,3  ;  p/Cs(PbS04)  =  7,8  ; 

log  ^([FeF]2-)  =  14,2  ;  log  y54([HgI4]2-)  =  30,3  ; 

(F4- represente  Lion  ethylenediaminetetraacetate  :  E.D.T.A.) 


Exercices  en  relation 
avec  les  travaux  pratiques 


Titrage  des  ions  fer  (II) 
par  les  ions  permanganate 

On  realise  le  titrage  d’un  volume  V\  =  20,0  mL  d’une  solu¬ 
tion  de  sulfate  de  fer  (II)  de  concentration  Cj  par  une  solu¬ 
tion  de  permanganate  de  potassium,  K+  +  Mn04,  de  concen¬ 
tration  C2  =  2,0.  lO-2  mol.L-1.  Le  milieu  est  acidifie  avec 
une  solution  concentree  d’acide  sulfurique.  Le  titrage  est  suivi 
par  potentiometrie  en  utilisant  une  electrode  au  calomel  et 
une  electrode  de  platine.  La  force  electromotrice  de  la  pile 
ainsi  realisee,  soit  c?  =  Fpiatine-^ref  > est  relevee  apres  chaque 
ajout  de  reactif  titrant.  Le  tableau  page  suivante  donne 
^=/(V2). 

1  •  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  de  titrage  et  calculer  sa 
constante. 

2  •  Tracer  le  graphe  £piatine  =/(F 2)  ;  en  deduire  l’abscisse 
du  point  equivalent  E,  puis  la  concentration  C  i  de  la  solution 
de  sulfate  de  fer  (II). 

3  •  A  l’aide  du  graphe,  retrouver  les  valeurs  de  EP  (Fe3+/Fe2+) 
et  de  £°(Mn04  /  Mn2+) ;  commenter  les  valeurs  trouvees. 

4  •  Determiner  par  le  calcul  la  valeur  theorique  du  potentiel 
^platine  a  Fequivalence,  on  prendra  pH  =  0. 
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V2 

(mL) 

1 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

W 

(mV) 

373 

394 

407 

418 

427 

435 

446 

v2 

(mL) 

7,5 

8 

8,5 

9 

9,5 

10 

10,5 

W 

(mV) 

452 

458 

466 

475 

486 

511 

992 

V2 

(mL) 

11 

11,5 

12 

12,5 

13 

14 

15 

% 

(mV) 

1  035 

1  066 

1  097 

1  127 

1  142 

1  159 

1  167 

v2 

(mL) 

16 

17 

18 

19 

20 

21 

22 

% 

(mV) 

1  175 

1  179 

1  183 

1  186 

1  188 

1  190 

1  192 

5  •  Aurait-on  pu  acidifier  la  solution  avec  de  l’acide  nitrique, 
H30+  +  NO3  ?  avec  de  l’acide  chlorhydrique,  H30+  +  CL  ? 
SOS 

6  •  Pourquoi,  lors  d’un  tel  titrage,  la  solution  de  permanga¬ 
nate  de  potassium  doit-elle  etre  necessairement  placee  dans 
la  burette  et  non  dans  le  becher  ?  SOS 

Donnees : 

£°(Fe3+/Fe2+)  =  0,77  V  ;  £°(MnO^  /  Mn2+)  =  1 ,5 1  V  ; 

£°(Cl2(g)  /C1-)  =  1 ,36  V  ;  £°(Mn02  /  Mn2+)  =  1 ,23  V  ; 

£°(N03  /  NO(g))  =  0,96  V  ;  Et6{  =  0,245  V. 

SOS  :  5)  et  6)  Utilise r  les  valeurs  de  potentiel  redox  stan¬ 
dard  fournies  et  chercher  d’  eventuelles  reactions  parasites. 

©  **Titrage  des  ions  fer  (II) 
par  les  ions  dichromate 

A  V  =  20,0  mL  de  solution  de  sulfate  de  fer  (II)  de 
concentration  C,  on  ajoute  progressivement  une  solution 
acidifiee  de  dichromate  de  potassium  de  concentration 
C'  =  4,0 .  10  2  mol .  L-1 .  L’ equivalence  est  obtenue  apres  addi¬ 
tion  d’un  volume  de  solution  oxydante  egal  a  V'e  =  12,0  mL. 

1  •  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  de  titrage.  Calculer  sa 
constante  d’equilibre  ;  conclure. 

2  •  Determiner  la  concentration  de  la  solution  de  fer  (II). 

3  •  Soit  E,  le  potentiel,  par  rapport  a  une  electrode  standard 

a  hydrogene,  d’une  electrode  de  platine  plongeant  dans  la 
solution  lors  du  titrage.  Exprimer  E  ou  V  est  le 

volume,  exprime  en  mL,  de  solution  de  dichromate  de  potas¬ 
sium  ajoutee  a  pH  =  0  : 

a.  pour  0  <  V'  (mL)  <  12  ;  b.  pour  12  <  V'  (mL)  <  25. 


Equilibres  d'oxydo-reduction 


4  •  Calculer  E  pour  V'  =  12,0  mL.  Tracer  Failure  de  E  =f(V') 

Donnees  : 

E°( Fe3+  /  Fe2+)  =  0,77  V  ;  £°(Cr2027  Cr3+)  =  1,33  V. 


©  "Titrage  du  diiode 

On  realise  la  pile  suivante  : 

(I)  Pt  I  HCr04  +  Cr3+  ;;  I2(aq)  +  I  I  Pt  © 
c.  apportees 

(mol.L-1)  1,0 . 10~3  1,0 . 10-2  1,0 . 10-1  1,0 . 10-3 

Le  volume  de  solution  dans  chaque  compartiment  est  de 
10,0  mL  ;  pH!  =  2,0  ;  pH2  =  1,0  . 

1  •  Determiner  la  polarite  et  la  f.e.m.  de  cette  pile. 

2  •  En  deduire  F  equation  de  sa  reaction  de  fonctionnement. 

3  •  Au  compartiment  de  droite,  on  ajoute  un  volume  V  d’une 
solution  de  thiosulfate  de  sodium  a  0,10  mol .  L  1  tout  en  agi- 
tant. 

a.  Ecrire  l’equation  de  la  reaction  qui  se  produit  alors  ; 
est-elle  quantitative  ? 

b.  Determiner  la  f.e.m.  i?  de  la  pile  pour  V  =  5  mL  ;  20  mL  ; 
30  mL  ;  tracer  Failure  de  la  courbe  %  =f(V). 

Donnees  : 

£°(HCrOj  /  Cr3+)  =  1,38  V  ;  £°(I2(aq)  /  L)  =  0,62  V  ; 
£°(S406_  /  S203_ )  =  0,09  V  . 

©  Titrage  d'un  melange  d'halogenures 

Un  volume  V  =  50,0  mL  d’une  solution  S  a  ete  prepare  en 
dissolvant  une  masse  m\  d’iodure  de  potassium,  K+  +  I-,  et 
une  masse  m2  de  chlorure  de  potassium,  K+  +  CL. 

Dans  un  becher,  on  introduit  un  volume  Vo  =  2,0  mL  de 
solution  S,  10  mL  de  solution  d’acide  nitrique  a  0,1  mol .  L  1 
et  10  mL  d’eau  distillee.  Pour  determiner  les  valeurs  de  m  1 
et  m2,  on  dose  cette  solution  avec  une  solution  de  nitrate 
d’argent  de  concentration  C2  =  5,0. 10  2  mol.L-1.  Un  test 
preliminaire  montre  que  l’iodure  d’argent  est  moins  soluble 
que  le  chlorure  d’argent. 

On  plonge  dans  cette  solution  une  electrode  d’argent  et  une 
electrode  au  calomel  munie  d’un  doigt  de  protection  termine 
par  une  paroi  poreuse  et  rempli  d’une  solution  de  nitrate  d’am- 
monium,  NH4  +  NO3 . 

La  force  electromotrice  de  la  pile  ainsi  realisee,  soit : 

^  =  argent —  7ci 

est  relevee  apres  chaque  ajout  de  reactif  titrant.  Les  valeurs 
obtenues  sont  rassemblees  dans  le  tableau  en  donnees. 

1  •  Proposer  un  test  simple  permettant  de  verifier  que  l’io- 
dure  d’argent  jaunatre  est  moins  soluble  que  le  chlorure  d’ar¬ 
gent  blanc. 
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Exercices 


2  •  Revoir  dans  le  cours  (doc.  20)  le  schema  d’une  electrode 
au  calomel ;  en  deduire  l’interet  du  doigt  rempli  d’une  solu¬ 
tion  de  nitrate  d’ammonium. 

3  •  Tracer  le  graphe  Urgent  =f(V 2) . 

4  •  Deduire  de  ce  trace  : 

a.  les  volumes  equivalents  de  ce  titrage  ; 
b  les  concentrations  de  la  solution  S  en  ions  iodure  et 
chlorure  ; 

c.  les  masses  m\  et  ni2- 

5  •  A  l’aide  de  points  judicieusement  choisis,  determiner  les 
produits  de  solubilite  de  T  iodure  d’ argent  et  du  chlorure 
d’argent.  SOS 

Donnees : 

E°( Ag+/Ag)  =  800  mV  ;  El6i  =  245  mV. 

Tableau  de  resultats  du  titrage  : 


V2  (mL) 

0 

0,3 

0,6 

0,9 

L2 

W  (mV) 

-281 

-278 

-275 

-273 

-270 

V2  (mL) 

1,5 

1,8 

2,1 

2,7 

3,0 

W  (mV) 

-266 

-263 

-259 

-249 

-243 

V2  (mL) 

3,3 

3,6 

3,9 

4,2 

4,5 

f  (mV) 

-235 

-223 

-203 

53 

100 

V2  (mL) 

4,8 

5,1 

5,4 

5,7 

6,0 

%  (mV) 

105 

109 

112 

115 

118 

V2  (mL) 

6,3 

6,6 

6,9 

7,2 

7,5 

W  (mV) 

122 

125 

130 

136 

142 

V2  (mL) 

7,8 

8,1 

8,4 

8,7 

9,0 

W  (mV) 

152 

168 

218 

328 

348 

V2  (mL) 

9,3 

9,6 

9,9 

10,2 

10,5 

W  (mV) 

359 

367 

375 

383 

391 

SOS  :  A  l’ aide  de  la  valeur  de  ^argent .  calculer  [Ag+]  en  ces 
points.  Determiner  ensuite ,  en  ces  points,  la  concentration 
de  I’ ion  halogenure  a  partir  des  vaieurs  trouvees  au  4)  b)  et 
en  tenant  compte  de  la  dilution. 

©  ""Titrage  potentiometrique 
d'une  solution  de  cyanure 

Une  solution  concentree  de  nitrate  d’argent  est  progressive- 
ment  ajoutee  a  un  volume  V  =  100  mL  d’une  solution  de 
cyanure  de  potassium  a  0,10  mol  .L-1.  On  neglige  la  dilution. 
Soit  E,  le  potentiel,  par  rapport  a  une  electrode  standard  a 
hydrogene,  d’une  electrode  d’argent  plongeant  dans  la 
solution  lors  du  titrage. 


1  •  Ecrire  les  equations  des  deux  reactions  qui  se  produisent 
successivement.  SOS 

2  •  Le  graphe  E  -f(n),  ou  n  est  la  quantite  d’ions  Ag+  intro- 
duite,  presente  deux  variations  brusques. 

Determiner  les  vaieurs  de  n  correspondantes,  soit  n\  et  112 
avec  <  «2  • 

3  •  Etablir  les  relations  E  =f(n ) : 

a.  pour  0<n  <n\  ; 

b.  pour  ;?i  <  n  <  «2  ; 

c.  pour  n>  n2. 

4  •  Calculer  £  pour  n  =  n\  et  n  =  112  ■ 

Tracer  Failure  de  E  =f(n). 

Donnees  : 

£°(Ag+/Ag)  =  0,80  V; 

P£s(AgCN)  =  15,9  ;  log  y32([Ag(CN)2]-)  =  20,7. 

SOS  :  Dans  la  premiere  partie  du  titrage  les  ions  cyanure 
sont  en  exces,  lion  Ag+  etant  le  reactif  limitant. 

""Titrage  d'une  solution 
d'eau  oxygenee 

On  etudie  le  titrage  d’un  volume  Vq  =  100,0  mL  d’une  solu¬ 
tion  d’eau  oxygenee  a  <?o  =  9,0 .  1 0  mol .  L  1  par  une  solu¬ 
tion  de  permanganate  de  potassium  a  C  =  0, 10  mol .  L1 .  La 
pression  de  Fair  est  egale  a  1,0  bar  et  le  pH  est  maintenu  egal 
aO. 

Soit  E ,  le  potentiel,  mesure  par  rapport  a  une  electrode  stan¬ 
dard  a  hydrogene,  d’une  electrode  de  platine  platine  plon¬ 
geant  dans  la  solution  lors  du  titrage. 

1  •  Ecrire  F  equation  de  la  reaction  de  titrage  ?  Est-elle  quan¬ 
titative  ? 

2  •  Determiner  le  volume  V  =  de  solution  de  permanga¬ 
nate  de  potassium  versee  a  [’equivalence. 

3  •  Etablir  les  relations  E  =f(V) : 

a.  pour  0  <  V  <  Ve  ; 

b.  pour  V  >  Ve  ; 

4  •  Calculer  E  pour  V  =  .  Tracer  Failure  de  E  =f(V). 

Donnees  : 

£°(Mn04  /  Mn2+)  =  1,51  V  ;  £°(02(g)  /  H202)  =  0,68  V. 

L’air  est  constitue,  en  volume,  de  4/5  de  diazote  et  1/5  de 
dioxygene. 
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Chapitre  1 

1)  Quatre  niveaux  d’energie  (4s,  4 p,  Ad.  4 f). 

2)  4p :  (4. 1,0),  (4,1,1),  (4, 1,-1). 

4 d :  (4, 2,  -  2),  (4, 2,-1),  (4, 2, 0),  (4, 2,  +  1),  (4, 2, 2). 
4/ :  (4,  3,  -  3),  (4,  3,  -  2),  (4,  3,  -  1),  (4,  3,  0),  (4,  3, 1), 
(4, 3, 2),  (4, 3, 3). 

Ol)(2,l,!,-|)m,>(;(2,U  |)€  =  n; 

(3,-1, 1,- yK<0;  (4, 2, 2, 1)  ms  =  1 ; 

(7, 3,  -  2, 0)  ms  =  0 ; 

2)  (5,  0,  0)  :  5s  ;  (4,  1,  -  1)  :  4p  ;  (5,  2,  2)  :  5 d  ; 
(8, 1,-1):  8p;  (8,4,0) :  8g. 

3)  (5, 3,  +  3,  +  y),  (5, 3, +  2,  +  y ),  (5, 3,  ±  1,  ±  y), 
(5,3,0,±  j). 


1)  Ion  H+  avec  son  electron  a  l’infini  et  sans  vitesse. 
he 

2)  \n2  =  ^  7T  ;  A32  =  658  nm ;  A-42  =  487  nm ; 

L n  ~  ^2 

^52  =  435  nm ;  A,62  =  41 1  nm. 
hr 

3) 4,!  =  -  c  =  365  nm U.V. 

fc2 

Qlr. 

Xito  =  -^,«  =  3. 


©Dl. 

2)  U.V. 

3)  E  =  8,72 .10-18  J  =  54,5  eV. 

4)  =4,01  =  4  =  22  =  Z2. 


©  1)  ls22$V. 

2)  ls22s22p43s1.  Pour  obtenir  cette  structure  a  partir  de 
l’etat  fondamental,  il  faut  qu’un  electron  passe  de  la  sous- 
couche  2 p  a  la  sous-couche  3s ;  il  faut  pour  cela  foumir  de 
1’ energie  a  l’atome. 

©l)b). 

2)  c)  avec  deux  electrons  celibataires  a  spins  paralleles. 

3)  a).  4)  c) ;  a) ;  d). 

©DO 

2)  b) 

3)  a) 


©  1)  a)  ls22s22p63s23p64s23d2 V 

b)  ls22s22p63s23p64s23dI04p65s24£(105p66s24/145d7 

c) 

ls22s22p63s23p64s23£/104p65s24d105p66s24/145d106p67s25/12 


2)  a) 


b) 


Corriges 


3)  a,  b,  c 


A 


m  1)  a)  ls22s22p63s23p64s2 

b)  ls22s22p63s23p64s23d104p65s24d' 

c)  ls22s22p63s23p64s23d104p65s24d105p66s24/4 

d)  ls22s22p63s23p64s23d104p65i24d105pW145d106p67s2 


2)  a)  [Ar]4s2 

b)  [Kr]4r/15s2 

c)  [Xe]4/46s2 

d)  [Rn]7s2 


3)  a)  2e  (4s) ;  b)  3e  (4 d  et  5s)  ;  O  6e  (4/et  6s)  ; 
d)2e“(7s). 


CD  1)  a)  ls22s22p6 

b)  ls22s22p63s23p6 

c)  ls22s22p63s23p64s23t/104p4 
2)  a)  ls22s22p6 

b)  ls22s22p63s23p63d8 

c)  ls22s22p63s23p64s23t/104p65s24d105p65/5 


•  E /  (S)  <  E /  (P) :  la  stabilisation  particuliere  due  a  la 
sous-couche  3 p  a  demi-remplie  est  perdue  lors  de  1’ ioni¬ 
sation  de  P  et  gagnee  lors  de  celle  de  S. 

CD  1)  4e  periode  et  2e  colonne  :  Z  =  20. 

ls22s22p63s23p64s2  Ca2+ 

2)  Configurations  electroniques :  [GN]/?s2.  L’electron  ns  atta¬ 
che  est  de  moins  en  moins  lie  au  noyau  lorsque  n  augmente. 

CD  1)  Croissance  de  l’affinite  en  passant  de  la  colonne 
16  a  la  17. 

2)  Be  =  [H2]  2 s2 ;  Mg  =  [Ne]  3s2 ;  Zn  =  [Ar]  3d104s2 . 
=>  fixation  d’un  electron  dans  la  couche  np  vide 

^  Eatt  1^0. 

3)  Colonne  13  =  np 1 ;  colonne  17  =  «/?5. 

la  fixation  d’un  electron  conduit  a  une  structure  de  gaz  noble. 

4)  a)  F  (meme  periode) ;  b)  F  (etat  2/;5  au  lieu  de  3s1) ; 
c)  O  (energie  2e  attachement  positive) ;  d)  Na  (couche 
pleine  pour  Ne) ;  e)  Na  (sous-couche  2s  pleine  pour  Mg). 

E;  +  A.E. 

j#D  XM  =  kM(~^ - )• 

2)  Avec  kjtf=  1,00  eV"  ^ 

Xm  (F)  =  10,35  >  Xm  (Cl)  =  8,5 

>ZM(Br)  =  7,8>/M(I)  =  6,95. 


CD  1)  a)  ls22s22p63s23p2 

b)  ls22s22p63s23p64s23d5 

c)  ls22s22p63s23p64s23d104p65s1 

d )  ls22s22p63s23p64s23d104p65s24d105p66s24/145d10 
2)  a)  3e  periode,  14e  colonne 

b)  4e  periode,  7e  colonne 

c)  5e  periode,  lre  colonne 

d)  6e  periode,  12e  colonne 

CD  1)  [Ne]3s23p4 

2)  [Ar]3d74s2 

3)  [Kr]4rf105s25p3 


►1*1  1)  y  - jj(l)avecp  =  3.4,5ou6 

pour  les  longueurs  d’onde  les  plus  elevees. 

Regression  lineaire : 

-j-  =/(  -L  j  =  ~°-Q120977  +  0,00277  (2) 

r =- 1 :  les  resultats  experimentaux  suivent  done  la  loi  (1). 
Par  identification  entre  (1)  et  (2) :  R  =  0,010977  nm-1. 

2)  In2. 

3)  //(g)  +  e~  =  //(g)  energie  mise  en jeu £att 

A.E.  =  -  £att  j  =  E{  H(g))  -  £(H(“)) 

4)  lre  colonne  :  metaux  alcalins. 


CD  1)  18e  colonne 
2)  [Rn]5/146d107s27p6 

CD  1)  Elements  de  colonne  2 

=>  ions  M2+  isoelectroniques  des  gaz  nobles. 

2)  Arrachement  des  electrons  4s  (niveau  energetique  presque 
constant). 

3 

3) E=  L  E  =  86,19  eV  =  1,38 . 10-17  J. 

1 

4)  a)  C  (meme  periode) ;  b)  N(meme  colonne) ; 

c)  F  (etat  2 p5  au  lieu  3s1) ;  d)  Al+  (2e  energie  d’ionisation) ; 

e)  K+  (isoelectronique  de  Ar) ; 

f)  N  (etat  2 p2  plus  stable  que  2 p4). 


CD  Dans  une  periode,  les  electrons  de  valence  sont  de 
plus  en  plus  lies  au  noyau  lorsque  Z  croit.  Le  minimum 
correspond  a  l’alcalin  sodium  (l’ion  obtenu  lors  de  l’ioni- 
sation  est  isoelectronique  d’un  gaz  noble)  et  le  maximum 
a  l’halogene  chlore. 

•  E,-  (Al)  <  E,*  (Mg) :  l’electron  arrache  est  un  electron 
3 p  pour  l’aluminium  et  un  electron  3s  pour  le  magnesium. 


he  . 
X  ' 


n  =  4 ;  etat  degenere :  4s,  4 p,  4 d,  4 f 


Z41  =  97,35  nm  ;  A42  =  487  nm  ;  Z43  =  1,88  pm  ; 
A32  =  658  nm ;  A21  =  122  nm. 

3)  £;=-/?!  =  13,6  eV. 

1)  Cr  (Z= 24) :  ls22s22p63j23p63/4s2. 

2)  Les  energies  des  O.A.  4s  et  3 d  etant  tres  voisines,  la 
regie  de  Hund  doit  etre  appliquee  pour  trouver  l’etat  fon¬ 
damental  de  l’atome  de  chrome  ;  six  electrons  a  placer 
dans  six  O.A.  pratiquement  degenerees  occupent  chacun 
une  O.A.  avec  des  spins  paralleles : 

ls22s22p63s23p63<(54j1 


l)N:  lj22j22p3 

2) P  :  [Ne]  3j23p3;Z(/’)  =  15. 

3)  Voir  1.16. 

1)  Regie  de  Klechkowski. 


©  Hachette  Uvre  -  H  Prepa  I  Optique,  I re  onnee,  MPSI-PCSI-PTSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


©  Hachette  livre  -  H  Prepa  I  Opaque,  lre  annee,  MPSI-PCSI-PTSI  -  la  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Corriges 


r 


2)  L’atome  d’ uranium  possede  six  electrons  de  valence, 
qui  sont  les  plus  faciles  a  arracher.  U6+  est  isoelectronique 
du  radon  (gaz  noble). 

3)  a)  S6*  est  isoelecti  onique  du  neon ;  S:  [Ne]3s23p4;Z(S)  =  16. 
b)  colonne  6  =  4e  colonne  du  bloc  d ;  Cr :  [Ar]  3 d54sl,  il 
possede  six  electrons  de  valence ;  Cr6+  est  isoelectronique 
de  1’ argon. 

1)  1s22jV 

2)  C(g)  =  C|g)  +  e"  Ej  i  >  0. 
t^(g)  +  e  =  C(g)  ^att  1  ^  0. 

3) ^  =  ^(£i"~£attl),*M=l,00eV-1. 

XM(C)  =  6,3-,^P-=xp(Q,k  =  2,5. 

©  1)  a)  ls22j22/)63s23p64s  23d9 

b)  Stabilisation  particuliere  des  sous-couches  a  1/2  ou  tota- 
lement  remplies. 

2)  a)  Cu+ :  [Ar]  3 d10 ;  Cu2+ :  [Ar]  3d9. 
b)  Cu+  possede  des  sous-couches  totalement  remplies ;  il 
est  done  moins  instable  que  prevu.  Cette  stabilisation  par¬ 
ticuliere  est  perdue  lors  de  la  seconde  ionisation. 

©  1)  ls22j22p63s23p64j  23<f 5 

2)  Bloc  d  puisque  la  sous-couche  3d  n’est  pas  totalement 
remplie. 

3)  Sept  electrons  de  valence  :  degre  d’oxydation  de  1  a  7 
possibles.  Les  plus  stables :  II  et  VII. 

4)  M2+ :  [GN]  3 dx  (arrachement  electrons  4 s). 

Les  electrons  de  valence  de  M2+  sont  de  plus  en  plus  lies 
au  noyau  lorsque  Z  croit.  Le  minimum  correspond  a  Sc2+, 
car  l’ion  Sc3+  obtenu  est  isoelectrique  du  gaz  noble  argon. 
Irregularite :  entre  Mn2+  et  Fe2+  car  l’ion  Mn2+  perd  sa  sta¬ 
bilisation  particuliere  due  a  la  sous-couche  3d  a  demi-rem- 
plies  alors  que  Fe2+  l’acquiert  en  perdant  un  electron. 

©  1)  0  :  ls22j22p4  ;  N :  1s22j22/)3. 

2)  Voir  cours  §  5.1. 

3)  •  Li+  est  isoelectronique  du  gaz  noble  helium  :  il  faut 
foumir  une  energie  importante  pour  l’ioniser  (et  \s  arra- 
che  et  perte  de  la  stabilisation  particuliere  due  a  la  satura¬ 
tion  de  la  sous-couche  Is). 

•  L’electron  arrache  est  un  electron  2s  pour  B+  et  un  elec¬ 
tron  2 p  pour  C+.  De  plus,  lors  de  1’ ionisation,  B+  perd  la 
stabilisation  particuliere  due  a  la  saturation  des  sous-couches 
et  C+  la  gagne. 

•  Lors  de  1’ ionisation,  0+  perd  la  stabilisation  particuliere 
due  a  la  demi-occupation  de  la  sous-couche  2 p  alors  que 
F+  la  gagne. 

©  1)  Na :  [Ne]  3j*  :  3e  periode  et  lre  colonne. 

A1 :  [Ne]  3s23p' :  3e  periode  et  13e  colonne. 

S  :  [Ne]  3s23p4 :  3e  periode  et  16e  colonne. 

2) 2Na(s)+i-02(g)  =  Na20(s) 

2Al(s)+|o2(g)  =  Al203(s) 

S(s)  +  02(g)  =  S02(g) 

3)  a)  Papier  pH. 

b)  Na20  (s)  +  H20  =  2  Na+(aq)  +  2  HO"(aq) 

S02  (g)  +  2H20  =  HSOiaq)  +  H30+(aq) 


4)  A1203  (s)  +  6  H30+  =  2  Ar+(aq)  +  9  H20 
A1203  (s)  +  2  HO"  (aq)  +  3  H20  =  2  Al(OHfi  (aq) 
Oxyde  amphotere  :  oxyde  acide  et  basique. 


Chapitre  2 


ICll 

Q  DI-T-m  2)  H-O-O-H  3)ici-c-ai 
non  (bore  IBrl  oui  ICll  oui 

lacunaire) 

4)  I-ai  si  H-N-O-H  6)ici-/ix-ai 


i 

H  ™1 


I 

non  |0| 

(iode  excedentaire) 


IFI 
I  _ 


7)  DAI  =  Nl  8)  IF-  Xe-F_l  9)  0  =  C-C]l 
non  I  |0| 

(aluminium  deficitaire)  'l1  non 

(xenon  excedentaire)  oui 

©1)S°3  a) :  zF(S)  =  +  3  ;  zF(0)  =  - 1  (x  3) ; 

b)  :  zF(S)  =  0 ;  zF(0)  =  0  (x  3) ; 
formule  de  Lewis  probable. 

c)  :  zF(S)  =  +  2 ;  zF(0)  =  0  (x  1)  et  - 1  (x  2). 

2)  S03"  a) :  zF(S)  =  +  1 ;  zF(0)  =  - 1  (x  3) ; 

b)  :  zF(S)  =  -  2  ;  zF(0)  =  0  (x  3) ; 

c)  :  zF(S)  =  0 ;  zF(0)  =  0  (x  1 )  et  —  1  (x  2) ; 
formule  de  Lewis  probable. 

Dans  les  trois  exemples  suivants : 

-F(H)  =  zF(0)  =  0 
pour  la  liaison  -0~H. 

3)  HS03  a)  zF(S)  =  0 ;  zF(0)  =  0  et  - 1 ; 

formule  de  Lewis  probable ;  (charge  0  sur  0) ; 

b)  zF(S)  =  —  1 ;  zF  (0)  =  0  (x  2) ; 

c)  zF(S)  =  +  1 ;  zF(0)  =  -  1  (x  2). 

4)  HSO4  a)  zp(S)  =  +  2 ;  zF(0)  =  - 1  (x  3) ; 

b)  zF(S)  =  0 ;  zF(0)  =  0  (x  2)  et  - 1  (x  1) : 
foimule  de  Lewis  probable ;  (charge  0  sur  0) ; 

c)  zF(S)  =  -  1 ;  zF(0)  =  0  (x  4). 

5)  H2S04  a)  zF(S)  =  +  2 ;  zF(0)  =  -  l(x  2) ; 

b)  zF(S)  =  + 1 ;  zF(0)  =  0  et  (- 1) ; 

c)  zF(S)  =  0 ;  zF(0)  =  0  (x  4) : 
formule  de  Lewis  probable. 


H 

H 

(U  1)  H-P©-H 

2)  IBr-OI© 

3)  H-B©-H 
| 

H 

H 

IFI 

H  H 

4)  IF- 1®- FI 

5)  0IQ-OI© 

6)  |N-N©-H 

1 

IFI 

H  H 

+8  -8 

©  1)  H-II  x(I)>x(H) 


2) 8=  -P—  =0,057,  soil  5,7%. 

e.d. 

3)  8(HBr)  plus  elevee  puisque  l’electronegativite  du  brome 
est  superieure  a  celle  de  l’iode  (Br  au-dessus  de  I  dans  la 
17e  colonne). 


O 


io£  ioi?L  101 

e  |@e  _  _  11®  _e 

iO^CI-Oi  «—  0=Cl-0i  0=01-^! 


I 

'Q'e 
a)  une 
possibility 

lOl 


0=C1=0 

C01 


'O'© 

b)  quatre 
possibilites 

lOl 

lie 

■  0=C1=0 


'Q'e 

c)  six 

possibilites 


'© 

d)  quatre 
possibilites 


lOl 
e)  une 
possibilite 

Representations  de  Lewis  les  plus  probables :  d). 
2) 


—  —©—0  0—  —0  — 

lO-Cl^Oi  ~  I0-C1=0 


'Q'e 

a)  une 
possibilite 


(*\ 

fa© 

b)  trois 
possibilites 

•  o=ci=o 


-  <P-ci=o 

~  11  _ 

lOl 
c)  trois 
possibilites 


lOl 

d)  une  possibilite 

Representations  de  Lewis  les  plus  probables :  c). 

3)  rid^N— Oie«-MO— N=Oi 
a)  b) 

Ces  deux  representations  sont  equiprobables. 


4) 


lOl 


lOK 

_ el*2  _  _  11  _© 

H-O-P-Ol  *-►  H-0-PT0l 

-  I  -e  -  1  ^ 

'Q'e  'Q'e 

a)  quatre  possibilites  b)  douze  possibilites 

lOl  lOL 

_lle_  _  ll(gL_ 

H— 0— P=0  H— 0— P=0 

r\  II 

nOIq  lOl 

c)  douze  possibilites  d)  quatre  possibilites 
Representations  de  Lewis  les  plus  problables :  b). 

^  r  r,  a^-©  _0  ®  0  ©_  ©  i 

jlN^N^Nl  N=N^S1  lN-N=Nlj 

Les  trois  representations  sont  equiprobables. 

rQ-v  ^  -e  ®  -©3 

-  -  "  iS=?C=Niu--  iS=C-Ni  V 

b)^  c)  J 

Representations  de  Lewis  a)  et  b)  envisageables,  b)  semblant 
la  plus  probable  (charge  negative  sur  N  au  lieu  de  S). 

ia  9 

M  1)  IF— S— FI ;  2)  0=C=  0  ;  3)S=S=0 
w  -  _  |  “ 

sizFi = 0  sizFi=o  ia© 

charges  0  sur  0 

v-1/2 


IS— C=Ni 

a) 


lOi- 

-1/2  :  -1/2  ,  ,  -1/2  _  -1/2 

(Q  1)  0  S  0  2)  0=s=0  3)  10— N— 01 

\0/ 
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^  Six  representations  de  Lewis  possibles  (0  et  N 
altemativement  en  position  centrale  et  associes  a  leurs  voisins 
par  deux  doubles  liaisons  ou  un  simple  et  une  triple). 
Formule  de  Lewis  probable  :  IN=N©-0© 
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Corriges 


O 

1,1  ■  -0-,.  (I 


H2C  - CH  =  CH  L  CH2  -*-►  H2C  =  CH  -  CH  =  CH2 

-«-»•  h2c-ch=ch-ch2 


'0N 


|  10  A,  /bs 

k  A  X  XX  X  X 

CA  C  C/.  C  C 

I  -c-  A  A4C,  X.XA 


H 


HH 


'C  H  H  'c 
I  I  I 

H  H  H 


ce 


H 


'0 


3 


H 


ioie 

.r  q  H  H  r  H 

\  /S_\U/  N  / 

C  <3C  c  c 

>11  <->  II  I 

c  c  c  c 

H  C  H  H  C  H 

I  I 

H  H 


H 


6 

OCH, 

h 


CH, 


,2  CH, 

V3  H  H  .  c  HH  p,  c  H 

c  ^^c 


I 


-  /  N.U  -  . 

Cl  c  c  c 


II  ■«->  II  ^-11 

c  c  c/c  cxc 
|h"  X"  A  h"  X"  Ah"  v- 


"C  HH  'c 
I  I  I 

H  H  H 


e 


CH2 


ICH, 

H  'c~i-  H  H  Jv  H 

c  5C„  c  A 

>11  I  »  II  I 

c  c  c  c 

h"  X^  A  h"  X*  A 

I  I 

H  H 


CD  PCI4 :  AX4E0  =>  structure  tetraedrique 


=>C1-P-C1=  109,47°. 


V.S.E.P.R. 

forme 

molecule 

especes 

AX2E0 

lineaire 

BeF? ;  CS2  5 

AXfy 

triangulaire 

BC13 ;  Gal3,  NO5 ;  C0C12 

AX2Ei 

coudee 

NOBr 

AXaEq 

tetraedrique 

BeF2-;  CCI3H 

AKfo 

pyramidale 

PC13 

AX2E2 

coudee 

nh2- 

ax4e{ 

tetraedrique 

irreguliere 

SCL, 

AX3E2 

enT 

Br  F3 ;  IC13 

AX2Ei 

lineaire 

03 ;  ICI2 ;  XeF2 ;  [ICIBr]- 

AX&  1 

pyramidale 

if5 

AXaE2 

carree 

ICl4;XeF4 

CD 


V.S.E.P.R. 

forme 

molecule 

ax2e0 

lineaire 

No? 

ax3e„ 

triangulaire 

ccb2-;  NO3 

XX2Ex 

coudee 

m 

AX^Eq 

tetraedrique 

CIO) ;  PQ3- ;  Xe04 

AXfi  1 

pyramidale 

QCb";SeQ2;Xe03 

AX2E2 

coudee 

acf;i3+ 

AXaE[ 

tetraedrique 

IF20^;XeF202 

II  a)  H-C=NI  D  =  5. 
a)  AXjEq  :  lineaire. 


C)X(N)>X(Q:  H-C=NI 


I  IC^N  H-* — >  ICfN-H- 


a) 


A 

b) 


IC  =  N- 

c) 


a)  Ne  sera  pas  prise  en  compte. 

3)  La  molecule  est  lineaire  :  c’est  done  la  formule 
est  la  plus  contributive. 


b)  qui 


CD  1)  0  :  ls22s22p4  ;  S  :  [Ne]  3sV. 
2)0  =  16 


e_ 


H-0-S-0-H  I0-S-0-H 

11  11 

A  A 


e_  11  _e 

10-S-01 

II 

A 


Au  niveau  de  S  :  AX4E0,  tetraedique. 
Au  niveau  de  0(H) :  AX2E2,  coudee. 
3)0  =  13 


H-0-S-0-H 


6-  11  - 
I0-S-0-H 


e_  11  _e 

IO-S-OI 


Au  niveau  de  S  :  AX3E1,  pyramidal  a  base  triangulaire. 
Au  niveau  de  0(H) :  AX2E2,  coudee. 

4) 


/j,\  Au  niveau  de  l’atome  de  soufre  central : 

0 _  11  _  AX^o ;  tetraedrique. 

10  -  S  —  Ol 

II 

,0, 


{01)iF-N  =  O>  0  =  9 
Formulation  V.S.E.P.R. :  AXiE\,  coude. 

2)  Geometrie  coudee  pour  les  trois  composees  IX  -  N  =  0/ 

X(F)  >  X(C1)  >  X(Br) :  le  doublet  liant  Fhalogene  et 
l’azote  est  d’autant  plus  pres  de  Fhalogene  que  Fhalo¬ 
gene  est  plus  electronegatif.  Le  doublet  est  alors  plus  eloi- 
gne  de  Fatome  d’azote  et  est  alors  moins  repulsif :  Tangle 
XNO  est  plus  petit. 


CD  1)  0  :  1s22sV  ;  S  :  [Ne]  3j23/)4. 

2)  H  -  S  -  H  (0  =  4);  (0  =  S  =  0)  (0  =  9) ; 


(0  =  S  =  0)  (0  =  12) 

A 


3)  H2S  formulation  V.S.E.P.R. ;  AX2E2  :  coudee, 

HSH*  109,5  °. 

502  formulation  V.S.E.P.R. ;  AX2 E\  :  coudee, 

0S0=  120  °. 

503  formulation  V.S.E.P.R. ;  AX3ZS0  :  triangulaire, 

0S0=  120  °. 

4)  -25  +  2S  V 

/gs  g  $  +  3(5 

+  s/\  \  +  5  -V  \ 

H  t  H  10  1 2  01  10  01 

P 


--S 

apolaire 
(G-  =  G+) 


CD  1)  Formulation  V.S.E.P.R. :  AX3E0 ;  triangulaire. 

2)  Oui. 

3) 


K  pAm> 

(oA'c  4- 


x.  X_ 

F2  nh. 


Angles  entre  les  liaisons  voisines  de  120  °. 

Mais  Wp\W  ^  ||/72  II  puisque  les  atomes  lies  a  Fatome  de 
carbone  sont  differents :  la  molecule  est  polaire. 

CD  1)  D’apres  la  symetrie,  caractere  non  polaire  de 
c),  polaire  de  a)  et  b). 

2) 

\«2 


c) 


Pi  Pi 

a)  llptll  =  2 pi  cos a\=p  S3  ; 


b)  llpbll  =  2 pi  cos  «2-P  ;  c)  llpcll  =  0. 
/\0 


fn  l)a)  lI-jXl(D  =  ll)  ;  0  - _L - Al (D  =  10). 

«2£3,  lit 
I 

XI 


b)  1 3 :  AX2E3,  lineaire ;  1 3  :  AX2E2,  coude. 

I 


o 


e<o 


P_ 


(3  A. 


2)  a)  D  =  16.  Formules  mesomeres  les  plus  contributives : 

/A\ 


II  II 


0>  rlOl® 

"A  A1  e_ 

(0 = 1  ■ -  0 1  Ao = i  ■ -  0)  • «■  1 0  7 1 = o>(o =1=0); 
U  11  ^11 


II 


II 


.--II 

^0 

<r/ 


% 


Toutes  ces  formules  contribuent  de  fagon  identique  a  la  des¬ 
cription  de  la  structure  reelle :  les  liaisons  iode-oxygene  sont 
done  toutes  identiques  et  ont  la  meme  longueur, 
b)  Formulation  V.S.E.P.R. :  AX^Eq,  edifice  tetraedrique  : 

0 


0 


i 


19 
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©  Hachette  Livre  -  H  Prepa  I  Opaque,  lre  annee,  MPSI-PCSI-PTSI  -  la  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Corriges 


3)  a)/)  =  21. 


_  IBrl  __ 
IBr  l  Brl 

IBr""  Brl 


b)  FCI5  ne  peut  pas  exister  car  l’atome  de  fluor,  element 
de  la  seconde  periode,  ne  peut  pas  etre  entoure  de  plus  de 
huit  electrons. 

BrCIs  peut  exister  car  le  brome  appartient  a  la  quatrieme 
periode. 

©  1)  Bi :  [Xe]  4/1  W6p3 

cinq  electrons  de  valence 


manganate  (1/2) :  la  liaison  MnO  est  done  plus  courte  dans 
l’ion  permanganate. 

€D  1)  Oui :  ns2  np 3. 

2)  Trois  liaisons  covalentes 

3) 0=13  IBr  -  As  -  Brl 

IBrl 

_  IBrl 
I  Br  1  Rrl 
— Xs^~ 

IBr"  ^  Brl 

L’ azote,  element  de  la  seconde  periode,  en  peut  pas  etre 


D  =  20 


2)0=13 

IF-Bi-FI 

IFI 

AXt,Ei  ■  edifice  pyramidal  a 
base  triangulaire 

entoure  de  plus  de  huit  electrons ;  B^N  existe  alors  que 
BrsN  n ’existe  pas.  PBr3  et  PBrs  existent,  car  le  phosphore 
appartient  a  la  troisieme  periode. 

D  =  20 

IFI 

IF  .  I  FI 
~  ^BX  ~~ 

IF  "  "  F 1 

AX$Eq  :  edifice  bipyramidal 
a  base  triangulaire 

4)  ^  As  „  ^  •  formulation  V.S.E.P.R. :  AX$E\ ; 

Br  V  "  Br  edifice  pyramidal  a  base  triangulaire. 

Br 

gr  •  formulation  V.S.E.P.R. :  AX^Eq  ; 

bipyramidal  a  base  triangulaire. 

IN  -  0,  la  regie  de  l’octet  n’est  pas  verifiee  par  l’atome 

qui  porte  1 ’electron  celibataire. 

^0  =  N  -  N  =  (5)  Dans  le  dimere,  la  regie  de  l’octet  est 

verifiee  par  tous  les  atomes. 

2)  D  =  8  +  1  electron  celibataire. 

f /f\  0—  •©  \  3 

|  ^)-N-0|U-< — ►UIO-N  =  p  V 

Presence  d’un  electron  celibataire :  l’atome  qui  le  porte  ne 
verifie  pas  la  regie  de  l’octet. 

iQp Dans  le  dimere,  tous  les  atomes  veri- 
.  I®  I®  v  fient  la  regie  de  l’octet. 

(0  =  N-N  =  0) 

€9  1)  Mil :  [Ar]  3d54s2 :  7  electrons  de  valence. 
MnOi :  0  =  16 


A 

A 

^  (0  =  Mn±0) 

II 


"O'® 
h  n_  b 
1)  =  Mn  ~  01 


IK 

.0? 


A  11 

(0  =  Mn  =  0> 

^O'e 


0 

0-  11 

►  10  -  Mn  =  0)  y 
I 

A 


Quatre  formules  mesomeres. 

Formulation  V.S.E.P.R. :  AX^Eq,  edifice  tetraedrique. 
MnO  4~ :  D  =  16  +  1  e"  celibataire. 

lOlx  '& 

6-  '"'A.  eA  11  _e 

10  -  Mn  -  0/  - - ►  IO-Mn-OI 

'll  Ik 

N0/  XO? 


(0  =  Mn-0l 


4 


-© 


Six  formules  mesomeres. 

Formulation  V.S.E.P.R. :  AXJL\t  electron  celibataire  moins 
repulsif,  edifice  pyramidal  a  base  triangulaire 

2)  Le  caractere  de  double  liaison  de  la  liaison  MnO  est  plus 
important  dans  l’ion  permanganate  (3/4)  que  dans  l’ion 


Br - As' 


IV 


Br 


Br 


5)0=13  VAVo:,e 


6)  Dans  ASO3  ,  les  liaisons  AsO  sont  simples. 

Dans  ASO4-,  les  quatre  formules  mesomeres  contribuent 
de  fagon  identique  a  la  description  de  la  structure  reelle  : 
les  quatre  liaisons  As  sont  done  identiques.  Elies  posse- 
dent  un  certain  caractere  de  double  liaison  (1/4)  et  sont 
done  plus  courtes  que  celles  de  AsO1]-. 

7)  ASO3  Na3 ;  (As03)2  Ca3 ;  ASO3  A1  vu  les  charges  des 
cations :  Na+,  Ca2+,  Al3+. 

©1)010,01® 

2)  L’electronegativite  decrit  1  ’ aptitude  d’un  atome  a  atti- 
rer  vers  lui  le  doublet  qui  le  lie  a  un  autre  atome. 

X(0)  >  X(C) :  la  localisation  des  charges  n’est  pas  en  accord 
avec  les  electronegativites. 

3)  ll/ill  =  £110011  =  4,9. 10-31  C.m  =  0,15  D. 

Le  debye  est  une  unite  adaptee  a  l’ordre  de  grandeur  des 
moments  dipolaires  dans  les  molecules  polaires. 

4)  iQl  =  e .  IICO II  =  1,84 . 10"29  C .  m  =  5,6  D. 

S :  pourcentage  ionique  de  la  liaison. 


=  0,027 


2,71 


Le  pourcentage  ionique  de  la  liaison  est  faible  :  la  contri¬ 
bution  de  la  formule  de  Lewis  du  1.  a  la  description  de  la 
structure  reelle  est  done  faible.  Ceci  est  a  mettre  en  relation 
avec  le  fait  que  le  signe  des  charges  formelles  n’est  pas  en 
accord  avec  les  electronegativites  des  atomes  mis  en  jeu. 


©l)a) 

0 


'Nl-5 
I 

a)  H 


Q 

#N' 

b)  H 


■O 

1}\ 


i 

c)  H 


r\ 


% 

ffi~N 


BP 


D 


di  ^ 

b)  Hybride  de  resonance  : 


«)  H 


5'©' 


8'Q 

s'e 


2)  Molecule  fortement  polaire,  avec  moment  dipolaire 
oriente  dans  l’axe  N-H  vers  N  qui  est  le  barycentre  des 
charges  positives. 

3)  Dans  le  tetrahydropyrrole,  la  liaison  C-N  est 
polarisee  de  N  vers  C  (*n  >  *c)- 
Le  moment  dipolaire  p ^  sera  done  oriente  de  N 


vers  le  cycle  :  //  p'  //  «  Up  II . 

4)  La  protonation  du  pyrrole  peut  se  faire,  soit  sur  1 ’azote 
(formule  de  Lewis  a)),  soit  sur  les  carbone  en  ade  N  (for¬ 
mules  de  Lewis  c)  ou  d)),  soit  sur  les  carbone  en  fl  (for¬ 
mules  de  Lewis  b)  ou  e)) . 


a)  Protonation  sur  1’ azote 

b)  Protonation  sur  C  en  a : 

a)  H 


+  H+ 


Nk 

H 


X® 

HK  'H 


®N- 


Otj)  H 
,H 


.C' 

Nr 


c)  Protonation  sur  C  en  /? : 

I 


H 

I  ,H 
CK 


Pl)  H 


H 

1  .H 

C-' 


N 
p2)H 


/=>©  -0  © 

M=r_£N!  IN=C=f=NI  «- 


-© 

•  IN— C 


©Da) 

{Ac  A 

Formule  V.S.E.P.R. :  AXjEo ;  ion  lineaire. 

b)  r  /->  ®  _eq 

|  h-n-c=ni  — ►  h  v=c=ni  V 

N  a)  N  bl 

Formule  de  Lewis  la  plus  probable  a) 

•  pour  C :  formule  V.S.E.P.R.  AXiEq 

•  pour  N :  formule  V.S.E.P.R.  AX^E\ 

Tous  les  atomes  (sauf  un  H)  sont  dans  le  meme  plan. 

c)  H-N-ON-ONI 

I  I 

H  IN-H 
I 

H 


=Nl| 


Corriges 


2)  H 

r  ©I  -© 

iH— N=C— N— C=NI  • 
l  KJ  K  - 
H-NK 


I  r'-Q 

►  H— N— C— N-C=NI 

K 

H— N© 

H 


•  H— N— C=N— C=Nl| 


H-NI 

H 

=>  hybride  de  resonance 


H— N— C— N— C=NI 

"  'I:  " 

H-NI 

I 

H 


Le  carbone  associe  aux  3  atomes  d’ azote  a  une  geometrie 
trigonale  :  N-C-N  «  120° 


3)  a)  N. 

H2N— C  y  Qj— NH2 
IN^-^NI 
I 

INH, 


H2N— C 


I 


c— nh2 


b)  •  Les  C  du  cycle  sont  du  type  AX^Eq  =>  N-C-N  =120° 


•  Les  N  du  cycle  sont  du  type  AXjEi  =>  C-N-C  ^  120° . 

•  Les  N  des  groupements  -NH2  sont  du  type  AX^E\. 

c)  Six  electrons  associes  par  resonance  ;rdans  le  cycle  => 
compose  aromatique. 


Chapitre  3 


1)  Par  definition : 

x i  = - 1 - = - ;  done 

«l  +  n2+  •••  +nk  ^nk 

k 


>n 

n\  +  /?2  + ...  +  «* 


En  differential  la  relation  precedente  :  V  dxj  =  0. 

2)  Pour  la  reaction  d’equation  :  CO  +  2  H2  =  CH3OH, 
.  n(CO)  «(H?) 

un  melange  est  stcechiometnque  si  'y ’  =  — - — . 

Or,  le  rapport  des  quantites  de  matiere  est  egal  a  celui  des 
fractions  molaires.  Done,  un  melange  est  stcechiometrique 
pour  cette  reaction  si  4H2)  =  2  x(CO). 

a)  Melange  equimolaire,  mais  pas  stcechiometrique ; 

b)  Melange  stoechiometrique,  car  la  presence  de  methanol 
n’intervient  pas. 

1)  •  La  pression  partielle  d’un  gaz  dans  un  reci¬ 
pient  est  la  pression  qu’il  exercerait  sur  les  parois  de  ce 
recipient  s’il  s’y  trouvait  seul.  Si  le  gaz  est  decrit  par  l’equa- 
tion  d’etat 

des  gaz  parfaits :  p,  =  «/ .  . 

•  Dans  un  melange  ideal  de  gaz  parfaits,  la  pression  totale  est  la 
somme  des  pressions  partielles  de  tous  les  gaz  presents : 


Pi  «; 


2)  P  =  99,4  bar ;  jc(C02)  =  0,956  ;  x(N2)  =  0,035 
x(Ar)  =  0,006 ;  x(02)  =  0,003. 

M  =  y'xj.Mj;  M  =  43,4 g . mol-1. 


1)  Par  definition  de  la  masse  molaire  M  d’un 
melange  de  masse  m:M  =  —. 
m(N2)  +  m(  02) 

(mr)  «(N2)  +  »(02) 

 «(N2).M(N2)  +  «(02).M(02) 


n(N2)  +  n(  02) 

=  x(N2).M(N2)+x(02).M(02). 

M(air)  =  28,8g.inol"1. 

2)  C3H8  (g)  +  5  02  (g)  =  3  C02  (g)  +  4  H,0  (g) 

•  Dans  un  melange  stcechiometrique  propane-dioxygene, 
«(02)  /  5  =  «(C3H8). 

"(O2)  _  x(02) 


Or 


etx(02)  +x(C3H8)  =  1 ; 


«(C3H8)  x(C3H8) 

done  i(C3H8)  =  0,17. 

•  Dans  un  melange  stcechiometrique  propane-air,  on  a  tou- 
jours  les  relations : 


I(02) 


n(02) 


=  5  et 


*(N2)  _  0.79 


x(C3H8)  «(C3H8)  x(02) 

De  plus :  x^Hg)  +  x(02)  +  x(N2)  =  1 ; 
soitx(C3H8)(l  +  5  +  5.-2^_j  =  l. 

Done  :  i(C3H8)  =  0,0403. 


0,21 


©  1)  4  NH3  (g)  +  5  02  (g)  =  4  NO  (g)  +  6  H20  (g) 
ou  0  =  4  NO  +  6  H20  -  4  NH3  -  5  02. 
h(NH3)  =  18  -  \\  ;  n(02)  =  20  -  5^  ;  n(NO)  =  ; 

h(H20)  =  6i;. 

•  Pour  ^  =  3,5  mol :  /?(NH3)  =  4  mol  ;  «(02)  =  2,5  mol ; 
«( NO)  =  14  mol  ;  fl^O)  =  21  mol. 

•  Pour  ^  =  4,2  mol :  «(02)  =  -1  mol !  L’etat  caracterise  par 
£  =  4,2  mol  n’est  pas  realisable  a  partir  du  melange  consi- 
dere. 

2)  La  valeur  maximale  de  £  est  celle  qui  correspond  a  la 
consommation  totale  du  reactif  limitant.  Le  reactif  limi- 
tant  est  le  dioxygene  et  ^max  =  4  mol.  En  fin  de  reaction : 
/2(NH3)  =  2  mol  ;  n( O2)  =  0  mol  ;  n{ NO)  =  9  mol  ; 
«(H20)  =  27  mol. 

3)  II  faut  que  (n0(NH3)/4)  =  (  «0(O2)/5  )  =  20/3,  soit 
«0(O2)  =  (5  x  18)/4  =  22,5  mol. 


0  1)  C7H16  (g)  =  C6H5CH3  (g)  +  4  H2  (g) 


C7H16 

c6h5ch3 

H2 

ZGaz 

(g) 

(g) 

(g) 

(  =  0 

n 

0 

0 

n 

(>0 

(n-t,) 

% 

4^ 

(k  +  4f;) 

x(c  ti  ,  ”(C7Hi6)  =  n-Z, 

K  1  W  n(C7H16)  +  n(C7H8)  +  n(H2)  h  +  4^ 

-v(H2)  =  -^jj r  =  4x(C7H8). 


2)  CH4  (g)  =  C  (s)  +  2  H2  (g) 


CH4  (g) 

C  (cr) 

h2  (g) 

EGaz 

(  =  0 

n 

0 

0 

n 

t  >  0 

(n-\) 

5 

2i; 

(«+?) 

v,fH  1=  "(CH1>  =  111  •  vfH  1=  AL 

(CH4)  «(CH4)  +  ;i(H2)  n  +  \  ’  2  n  +  t,' 


La  fraction  molaire  du  carbone  solide  est  egale  a  1  et  done 
independante  de  £  car  le  carbone  constitue  une  phase 
condensee  pure. 

Ces  exemples  montrent  qu’il  est  tres  important  de  prendre 
en  compte  l’etat  physique  des  constituants  pour  pouvoir 
exprimer  la  composition  d’un  melange  grace  aux  fractions 
molaires. 


0  1)  S2C)2-  +  H20  =  2  SO^-  +  1/2  02  +  2  H+ 

2)  a)  On  trace  ou  on  effectue  une  regression  lineaire  de 
ln(C(0)  sur  t  :  on  trouve,  avec  un  coefficient  de  correla¬ 
tion  de  0,99999,  que  les  points  sont  alignes  le  long  d’une 
droite  de  pente  -  5,00 . 10-3  min-1. 

b)  £(0  =  80  °C)  =  5,00. 10-3  min-1. 

3)  a)  La  loi  d’Arrhenius  conduit  a : 

£(0  =  25°C)  =  7,5 . 10-7  min-1. 

C(t)  ^  0,99 . C0  conduit  a  ln(l/0,99)  $=  £(0  =  25  °C) .  /max, 
soit  tmax  ^  13,4 . 103  min  =  9,3  j. 

0  1)  Ordre  1 :  [N205](f)  =  [N2O5]0 .  exp  (-  jtj .  t) ; 

2)  et  3)  tj  =Jn.?=  0,37  s"1  ;  r1/2  =^=  1,9  s 

independant  de  la  concentration  initiale. 

4)  k[  =  1,0  s"1 ;  In  j *4j  =  A- .  _  1J  conduit 

a  r  =  449K,  soit  6=  176  °C. 


fl;  1)  a)  D’apres  l’equation  d’etat  des  gaz  parfaits : 

PB=  r.t=cb.r.t 

On  en  tire  C^o  =  30,8  mol .  m-3  =  30,8  mmol .  L-1 . 

2)  a)  Pour  la  reaction  d’ordre  2,  d’equation :  2  B  =  produits : 

j - L  =2  k.t. 

[B]  [Bio 

Une  regression  lineaire  entre  1/Cg(t)  et  t  montre,  avec 
un  coefficient  de  correlation  de  0,9998,  que  les 
points  sont  alignes  le  long  d’une  droite  de  pente 
-  4,64 . 10"4  mol-1,  m3.  min-1  (puisque  1 ’unite  de  volume 
S.I.  est  le  m3.) 

b)  £(326  K)  =  2,32. 10-4  mol-1,  m3.  min-1 
=  0,232  mol-1.  L .  min-1 . 

1 


c)  Pour  t  =  lifi,  [B]  =  •  t1/2  2k[Bh 


d) f  =  x99, [B]  =  — . Done:  -122- 
W  1  100  [B]0 


1 

[B]0 


=  70,0  ntin. 

2f .  T99. 


soit  T99  = 


99 


-  99  lip,. 


2  k.[B]0 

Remarque  :  pour  une  reaction  d’ordre  1,  d’equation : 

2  6  =  produits :  T99  =  inIQO  -  /  In  100  \  Xl  „ 

2k  \  In  2  / 

=  6,64  lip. 

0  l)CH3COOC2H5  +  OH" 

—  CH3COO"  +  C2H5OH 
Soit  C  la  concentration  en  soude  (ou  en  ester) : 

M  i  i  1  . 

Mci 

Or  C(20)  =  6,15  mmol. L"1  ;  k  =  5,6 mol"1. L. min"1 . 
2)  C(40)  =  3,63  mmol.L"1  ;  Vhci(40)  =  3,63  mL  ; 
C(0)  =  100  C(t)  pour  /  =  879  min . 


=  Xj. 
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Corriges 


0  1)  a)  Pour  des  melanges  stoechiometriques : 

±-±=k.t. 

C  Co 

A10™ :  ti/2  =  tjt  ■ 

*•0  0 

Le  produit  Cq  .  lyi  est  constant.  Cette  propriete  etant  veri- 
fiee  par  les  donnees,  on  peut  en  conclure  que  la  reaction 
est  d’ordre  1  par  rapport  a  chacun  des  reactifs. 
b)  k  =  9,0 . 10-5  mmol-1 .  L .  min-1 
=  9,0. 10-2  mol-1.  L.  min-1. 

2)  Pour  Tj  =  313  K  :  k  =  50,3. 10-2  mol-1. L. min-1  ; 
Tj/2  =  39,7  min. 

3)  a) v  =  =k.(a-\v).(b-'i,y). 

En  utilisant  l’identite  de  l’enonce,  apres  separation  des 
variables,  on  obtient : 


{a-kv)  (h~t,v) 


=  k.(b-a).dt. 


Soit,  avec  les  conditions  initiales : 

'a-(b-i,v) N 


b.(a-t,v) 


=  k.(h-a).t. 


El\];  etant  le  reactif  limitant,  Xj/2  est  done  la  duree  neces- 
saire  pour  que  [£fBr]  =  a/2 ,  soit  ty  =  a/2.  On  a  alors : 


U  a.(b-al2) 

h.m 


~-k.(b-a).  Ti/2,  soit  tyi  =  82,9  min. 


CD  1)  La  vitesse  de  la  reaction  depend  de  T  et  de  la 
concentration  en  reactif ;  pour  determiner  l’ordre,  il  faut 
bloquer  T.  P  tend  vers  3  P( 0)/2. 


2)  n(t)  =  («q  +  £/2).  D’apres  Pequation-bilan  : 

m=«+^n  AoBC^l)=2a_ 

ro  l  ro  1 


3)  a  =  P(0).  =  41,3  mmol.  Pour  t  =  60  min, 

A  .  J 

P  =  1,245  bar ,  done  £  =  20  mmol ;  h(N2 O)  =  21,3  mmol ; 
«(N2)  =  2«(02)  =  20  mmol . 

4)  La  pente  de  la  tangente  a  Porigine  a  la  courbe  P(t)  est 

de  577  Pa .  min-1.  On  en  deduit  a  l’instant  origine, 

en  divisant  ce  resultat  par  le  produit  0,5  .R.T.  On  obtient  ainsi 
la  vitesse  specifique  en  mol .  m-3 .  min-1.  Pour  obtenir  les  uni¬ 
tes  usuelles  en  chimie,  il  faut  diviser  le  resultat  par  103. 

Q  =  0,16 mmol. L-1. min-1 


CD  1)  En  notant  C  la  concentration  en  complexe  : 

In  C  =  -  L  t  +  In  Co- 

2)  D’apres  la  loi  de  Beer-Lambert,  A  =  8./.C  ;  done 
\nA(t)  =  -k.t  +  \n  Aq. 

Pour  verifier  l’ordre  postule,  on  trace  InA  en  fonction  de 
t :  on  trouve  ainsi,  avec  un  coefficient  de  correlation  de 
0,998,  la  pente  o  =  -  4,45 . 10-3  min-1. 

D’oii  k  =  +  4,45 . 10-3  min-1. 

3)  Pour  une  reaction  d’ordre  1 :  ty i  =  5 

d’autre  part,  d’apres  le  loi  d’Arrhenius : 


Soit  In  ty 2  =  ln(ln  2)  -  In  B  +  ^ a  . 

R.T 

Par  identification :  Ea  =  14  900 R  =  123,88  kJ.mol-1. 

Soit  Ea  ~  124  k  J .  mol-1. 

CD  1)  Soit  aelb  les  ordres  partiels  par  rapport  a  NO 
et  a  H2.  Les  melanges  equimolaires  de  NO  et  de  H2  sont 
stoechiometriques  done  T1/2  est  inversement  proportionnel 
a  Pq  a  la  puissance  (a  +  b  - 1)  ;  on  trace  lnTj/2  =/(ln  Pq) 
:  la  pente  de  la  droite  obtenue  est  -  2  done  l’ordre  global 
de  la  reaction  est  egal  a  3. 

2)  A  pression  initiale  de  NO  constante,  vq  double  quand  la 
pression  initiale  de  H2  double  :b  =  1. 

A  pression  initiale  de  H2  constante,  on  trace  ln(vo) 
en  fonction  de  ln(?No)o :  sa  pente  est  a  =  1,99  «  2. 

CD  1)  Il  y  a  degenerescence  de  l’ordre  par  rapport 
au  peroxyde  d’hydrogene.  Les  vitesses  initiales  sont  les 
opposes  des  pentes  des  tangentes  a  Porigine  de  chacune 
des  courbes  representant  [As(III)aq]  en  fonction  de  t. 

vru  =  =  6,67. 10-3  mol.  L-1.  min-1 ; 

U/l  jn 


vn a  =  =  3,33. 10  3  mol.L  ^min  K 

m  3Q 

Soit  |3  l’ordre  partiel  par  rapport  a  As(III) ;  on  a : 

V0A  _/  Qa  \ 
vo b  V  Cob  ) 

On  en  deduit :  (3  =  1. 

Remarque :  les  temps  de  demi-reaction  dans  les  deux  expe¬ 
riences  sont  identiques  bien  que  les  concentrations  initiales 
en  reactif  limitant  soient  differentes ;  cette  propriete  est 
egalement  caracteristique  de  l’ordre  1. 

2)  En  notant  C  la  concentration  instantanee  en  As(III)  ou 
en  peroxyde  d’hydrogene  et  k  la  constante  de  vitesse, 

la  loi  cinetique  s’ecrit :  v  =  -  —  =  LCa+l. 

d  t 

En  integrant  entre  0  et  t,  on  obtient  :  -jr  — 7-  =  a .  k .  t. 

Cu  Cr 


On  en  deduit :  In  (tyi)  =  In 


2a-\ 

a.k 


a .  ln(C;). 


?a  —  1 

Par  identification :  A  =  — — L 
a.k 


3)  La  constante  de  vitesse  k  depend  de  la  temperature  ( cf 
loi  d’ Arrhenius),  mais  elle  ne  depend  pas  de  la  pression. 

CD  1)  Bilan  de  matiere  pour  les  differents  partici¬ 
pants  a  la  reaction : 


constituant 

C5H12 

(g) 

c4h8 

(g) 

c4h8 

(g) 

total 

gaz 

quantite  a  t  =  0 

«0 

0 

0 

"0 

quantite  a  t 

"0-^ 

5 

5 

« 0  +  ^ 

D’apres  1 ’equation  des  gaz  parfaits : 


P  =  (no  +  k)-J^MPo+lv-R-T- 

Done  a  T  et  V  constants,  la  pression  totale  P  est  fonction 
affine  de  l’avancement  volumique ;  on  a  alors : 

( —  \  =  R.T.  =R.T.v. 

\  d t  )  it 


2)  La  vitesse  initiale  vq  est  par  definition  |  j  (] 

La  quantite  de  /^pentane  N  est  («o  -  £).  D’apres  l’equa- 
tion  des  gaz  parfaits :  Py  =  (tiQ-  ^).  =  Pq  -  .  R .  T. 


On  a  done,  a  tout  instant :  v  = 


m. 

d  t 


Pour  determiner  n,  on  trace  : 

In  1 1 — — P- 


J  d$v  ' 

\  -  -1  / 

[  dt  , 

/<= 0  r.t'\ 

k.  [2V]”  est  equivalente 

dpN 

k 

dt 

(R.T)"-' 

-1 
'  R.T 

APn 

d  I  /t=0 


d Pn_ 

dr 


dfLr/(ln^)-) 


Si  les  points  sont  convenablement  alignes,  la  relation  pro- 
posee  est  satisfaite  ;  la  pente  de  la  droite  foumit  alors  n. 
On  trouve  ainsi :  n  =  3/2 . 

La  relation  proposee  est  equivalente  a : 

driVl=A.expf-£' 


d t 


[R.T 


Puisque  [N]t= 0  est  constante,  la  relation  proposee  sera  veri- 
fiee  si  la  courbe  ln(vo)  en  fonction  de  (1/1)  est  une  droite. 
C’est  le  cas :  la  pente  de  cette  droite  est  -E/R ;  son  ordonnee 
a  Porigine  permet  le  calcul  de  A. 

E  =  206  kj .  mol"1  et  A  =  1,3 . 1011  (mol .  L"1)-1'2 .  s'1 

CD  1)  Soit  n  l’ordre  initial  de  la  reaction  ;  a  T  et  V 
constants,  pression  partielle  et  concentration  sont  propor- 
tionnelles : 

-  J-  *  =*.[NO]" 


est  equivalente  a 


2  d  t 

APm 


2k 


-.Pw- 


d  t  (R.T)"- 

On  trace  ln(vo)  =/(ln  (Pq))  :  on  obtient  une  droite  (coeffi¬ 
cient  de  correlation  de  0,9998)  de  pente  n  :  n  =  2. 

2)  a)  Pour  la  reaction  d’ordre  2,  d’equation : 

2  NO  =  produits,  P  equation  differentielle  s’ecrit : 

J__  d[NOI  =Jt,[NO]2. 

-2  dt 

D'ou  :  — - ! —  =  2 k.t. 

[NO]  [NO]„ 

La  pression  partielle  P  de  NO  varie  en  fonction  du  temps 

L 

P  P0  R.T  ' 


selon  :  -jr  =  ~  .t. 


c)  Pour  verifier  l'ordre  obtenu,  on  trace  1  IP  en  fonction 
de  t :  on  trouve  ainsi,  avec  un  coefficient  de  correlation  de 
0,9999877,  la  pente  c  =  2,8 . 10"4  mmHg-1  .min  3. 

d)  On  trace  In  2k  en  fonction  de  1  IT  (en  K),  apres  avoir 
converti  k  ( 1  mol-1.  mL .  s-1  =  10-3  mol-1.  L .  s-1).  La  pente 
de  la  droite  obtenue  (avec  un  coefficient  de  correlation  de 
0,9996957)  est  -  EJR\  son  ordonnee  a  Porigine  est  In  2 A 
=  20,999659  *  21  permet  le  calcul  de  A. 

Ea  =  258  kj .  mol-1  ;  A-  6,6 . 108  mol-1 .  L .  s-1. 

CD  1*  rl/2  =  bitVk ;  l3/4  =  ln4 Ik  =  2  T\fi, 

2)  Dans  les  deux  cas,  il  y  a  degenerescence  de  l’ordre  par 
rapport  a  CI2.  A  T  et  V  constants,  pression  et  concentra¬ 
tion  sont  proportionnelles : 

V  =  (-  =  V  •  (P  CoY,  avec  km  =  k .  (Pcl2)g . 


Corriges 


A  tout  instant,  Pc0  +  Pch  =  (Pco)0 . 

Experience  1 :  T\p  =  34,5  min ;  T3/4  =  69  min ;  I15/15  =  138  min. 
Experience  2 :  =  4,3  min ;  T3/4  =  8,6  min ;  I15/16  =  17,3  min. 

Done  a  =  1 . 

(*l/2)expl  _  (^*Pp)exp2  _ / ( l 2) 0 c>:p 2  1  _  dtlll  h  -  3/2 
(Tlfl)exp2  (*app)exp  i  \(PCl2)oexpl| 


fP  1)  2  Fe3+  +  2 1”  =  2  Fe2+  +  Ip 

2)  La  dilution  a  pour  effet  de  ralentir  la  reaction  des  ions  fer 
(III) ;  dosage  de  I2  par  la  reaction  quasi  instantanee  : 

2  s2q2~+  i2 = s40fe  +  2  r 

3)  lim,-o  (I) =(^)  =  0,23  nmol.L-1  .s-1. 

4)  vo  =  h  •  in” ■  [Fe3+J)  est  equivalent  a : 

In  vq  =  In  £3  +  m .  ln[I_]o  +  n .  ln[Fe3+]o 
Le  tableau  II  foumit  n  =  1,99  *  2  ;  le  tableau  III  foumit 
m  =  1 ;  £3  =  8,9 .  (mol .  L-1)-2 .  min-1. 

CD  1) a) et b)  •Ordrel:  (fl-£v)  =  a.exp(-Lj.r); 


rw=f  ;%4=Jfi=2r1/2;i^  =  l. 

K\  *1  M/2 

•  Ordre  2  :(a-  £y)-1  -  =  fan  i 


c)  «  =  j%  — 


R.T ' 


d)  Pour  l’ordre  1,  les  expressions  de  Tyj  et  T3/4  sont 
R  T  3/?  T 

inchangees.  Pour  l’ordre  2 :  Tj/2  =  7 — '-p— ;  T3/4  =  ~  A ' 

.  1  '  *2'*  Aft  *2  *  'AO 

rapport  inchange. 

2)  a)  D’apres  1’ equation  : 

/■(()_«  +  &),  P$_a-£fr) 

P0  a  ’  P0  a 
done  PE{t)  =  2  P0-P(r). 

Pour  t  =  3  min,  Pg  (/)  =  160,7  torrs. 

b)  Tj/2  =  25  min  et  T3/4  =  72  min  ;  — —  =  2  ; 

M/2 

ttmf  =7 — — =  2,2. 10-4  ton-1,  min-1 
A  ' 1  M/2  •  /10 

c)  On  trace  1/Pg  en  fonction  de  t :  si  l’ordre  est  2,  on  obtient 
une  droite  de  pente  fa/R  .  T. 

€D  1)  L’ equation  de  la  reaction : 

AsH3(g)  =  3/2  H2(g)  +  As  (s) 
montre  que  l'avancement  de  la  reaction  s’accompagne  de 
l’augmentation  de  la  quantite  totale  de  gaz.  Tous  les  gaz  etant 
considers  comme  parfaits ,  la  pression  totale  et  la  quantite 
totale  de  gaz  sont  liees  par  l’equation  d’etat : 

n{t).R.T=p(t).V 

A  temperature  et  volume  constants,  la  croissance  de  n(t) 
s’accompagne  done  d’une  augmentation  de  la  pression 
regnant  dans  le  recipient : 

P(t)  =  «(')•  ^7 

= |  ,p(0)  =  |  .P0  =  1 140  mm  Hg . 


2)  c(t)  =  C(j. exp(-  k.t)  =  CQ-  £y(f) ,  soit : 

5vW  =  CO  •  (1  -  exp  (- 1 . 0) 


P(l)  =  (c0  +  fy(()/2)  .R .  T,  soit  p(t)  =  P0 . 


f  3  -  exp  {-k.t)\  _ 


k  =  -  ln[(3P  0  -  2p(t)/P\ o\lt 

A.N. :  Pour  t  =  180  min,  p(t)  =  874  mm  Hg ; 

k  s’en  deduit :  k  =  2 . 10-3  min-1. 

3)  Pour  une  reaction  du  premier  ordre : 

Tj/2  =  ln2/£  »  5  h  50  min ;  p{T\p)  =  5  .Pq/4  =  950  mm  Hg. 


4)  Si  la  constante  de  vitesse  est  multipliee  par  1 000,  la  reac¬ 
tion  est  terminee  au  bout  de  3  h  et  la  pression  totale  devrait 
etre  pratiquement  egale  a  3Pq/2  soit  1 140  mm  Hg.  Une  pres¬ 
sion  superieure  ne  peut  etre  due  qu’a  une  quantite  de  matiere 
gazeuse  plus  importante  que  cede  prevue  :  cette  augmen¬ 
tation  peut  avoir  pour  origine  soit  la  dissociation  du  dihy¬ 
drogene  en  monohydrogene  soit  la  vaporisation  de  1’ arsenic 
solide. 

Admettons  la  seconde  hypothese  :  1’ arsenic  est  vaporise 
sous  forme  molecule  Asw.  Alors  la  quantite  de  gaz  finale 
est  «q  (3/2  +  1  /n).  La  pression  correspondant  a  1’ arsenic 
vaporise  est  Pq/h.  D’ou  n  =  4 . 

L’ arsenic  est  vaporise  sous  forme  de  tetraarsenic  AS4. 

€D  1)  Reaction  etudiee 

a) 2I-+S2Og2-  =  2S04r  +  I2. 

b)  La  solution  aqueuse  de  diiode  est  coloree  en  brun  jaune. 

2)  Suivi  de  la  reaction 

a)  Pour  verifier  la  loi  de  Beer-Lambert,  on  choisit  habi- 
tuellement  comme  longueur  d’onde  de  travail  la  longueur 
d’onde  Ao  du  maximum  d’absorption :  le  rayonnement  inci¬ 
dent  n’est  jamais  parfaitement  monochromatique ;  ce  choix 
permet  de  minimiser  les  variations  de  l’absorbance  en  fonc¬ 
tion  de  la  longueur  d’onde. 

II  faut  tracer  le  spectre  d’absorption  e’est-a-dire  la  courbe 
A  =  /(A)  pour  determiner  Ao. 

b)  La  couleur  perdue  est  complementaire  de  celle  absor- 
bee  par  la  solution :  les  radiations  absorbees  sont  done  les 
radiations  bleues  et  violettes. 

c)  Dilution  au  quart :  prelever  5  mL  de  la  solution-mere  a 
l’aide  d’une  pipette  jaugee.  Les  verser  dans  une  Hole  jau- 
gee  de  20  mL.  Remplir  a  moitie,  homogeneiser,  puis  com¬ 
pleter  au  trait  de  jauge. 

d)  A  est  proportionnelle  a  [I2] :  la  loi  de  Beer-Lambert  est 
verifiee. 

3)  Etude  cinetique 

a)  [Ilo  =  0,156  mol.L-1 ;  [S2O8r]0  =  2,34. 10-3  mol.L-1. 
[I-]0  etant  tres  superieure  a  [S20|_]o,  il  y  a  degenerescence 
de  l’ordre  par  rapport  aux  ions  iodure. 

On  a  done  :  v  =  A'app.  [S2OfT  avec  Aapp  =  k.  [I"]g 

b)  Bilan  de  matiere  :  [S2Og_]o  =  [S20|_],  +  [I2](. 

Si  la  reaction  est  d’ordre  1  par  rapport  aux  ions  peroxodi- 
sulfate  :  ln[S2Og-]f  =  ln[S2Og-]o  -  Aapp .  t. 

En  tragant  ln[S2Og-],  =  /(/),  on  doit  obtenir  une  droite. 

4)  Resultats 

A, =ex.l  [I2]  et  [S2021,  =  [S2O|-]0  -  [I2], ; 
soit :  [S20|l,  =  [S2Og-]0  -  A(/(£j.  f) 

A  l’aide  du  graphe  en  b)  on  peut  calculer  a  la  longueur 
d’onde  de  454  nm,  la  valeur  £%.  t  =  1  250  mol-1 .  L 


temps  (min) 

0 

4 

8 

12 

16 

[S2Of],.103 

2,34 

2,06 

1,80 

1,59 

1,40 

ln[S20|“], 

-6,06 

-6,19 

-6,32 

-6,44 

-6,57 

On  obtient  d’une  droite.  L’ordre  1  est  verifie. 

c)  L’ oppose  de  la  pente  de  la  droite  vaut 

^app  =  3,18. 10-2  min-1. 

©  1)  Le  spectre  I  est  celui  de  GH.  En  admettant 
que  la  reaction  soit  totale  et  que  GH  soit  le  reactif  limitant, 
le  spectre  F  est  celui  de  P.  Pour  suivre  au  mieux  la  cine¬ 
tique  de  la  reaction,  il  faut  choisir  un  domaine  de  longueur 
d’onde  dans  lequel  seul  un  des  participants  a  la  reaction 
absorbe  la  lumiere  :  au-dessus  de  300  nm,  seul  P  absorbe 


et  1’ absorbance  A  est  proportionnelle  a  l’avancement  de  la 
reaction.  On  choisit  350  nm  ou  400  nm  qui  correspondent 
a  des  maxima  d’absorption,  ce  qui  ameliore  la  sensibilite 
de  la  methode. 

2) Aa)=Iog10(S} 

Loi  de  Beer-Lambert  (pour  une  seule  espece  absorbante) : 
A  =  Z.c.P. 

3)  D’apres  cette  courbe,  [P]  est  une  fonction  lineaire  du 
temps :  la  vitesse  de  la  reaction  (d[P]  /  d t)  est  done  constante. 

Or:  -^L=A.[GH]“.[H20#. 
d  t 

Les  ordres  de  la  reaction  par  rapport  au  gaicol  (GH)  et 
a  I’eau  oxygenee  sont  nuls. 

4)  Vitesse  d’apparition  de  P  : 

m  _  1  d[A] 

At  e(X).€ '  df 

=  6,7 . 10-7  mol .  L_1.  s"1 
=  2,4  mmol .  Ir1 .  h_1. 


Chapitre  4 

1)  a)  Soit  qv'i  et  ^y2  les  avancements  volumiques 

des  deux  reactions  et  a  la  concentration  initiale  en  cyclo- 
butanone : 

(1)  C4H60  (g)  =  CH2=CH2  (g)  +  CH2=C=0  (g) 

(2)  C4H60  (g)  =  C3H6  (g)  +  CO  (g) 

Le  tableau  d’avancement  des  reactions  s’ecrit  alors : 


especes 

concentration 
a(  =  0 

concentration 
a  4  >  0 

c4h6o 

a 

a  -  (4vl  +  ^v2) 

ch2=ch2 

0 

5vi 

ch2co 

0 

5.1 

c3h6 

0 

5v2 

CO 

0 

^v2 

b)  A  tout  instant :  [C4H6OKO  -a-  ([QH4KO  +  [CO](/)) 


((h) 

0 

2 

4 

6 

8 

10 

14 

20 

24 

1C4H60] 

6,5 

5,487 

4,633 

3,91 

3,3 

2,786 

1,986 

1,2 

0,851 

7-,  [C4H60]  (mmol .  L_1) 


5  10  15  20  25  30 


On  lit  sur  le  graphique  [CqHjO]  =  a  /  2  =  3,25  mmol .  L  1 
pour  t  =  8,2  h  -  T]^. 
d[C4H6Q]  \ 

dr  /globale 


/  d[C4H60]  ^ 

f  d[C4H60]  \ 

\  dr  ) 

1  V  dr  h 

=  (jt1  +  i2).[C4H60]- 

b)  [C4H60](f)  =  [C4H6O]0.exp(-(Ai  +k2).t) ; 


*1/2- 


ln  2 

(h  +  h) 


=  vi  =  Ai.[C4H60]; 


a 


3 
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Corriges 


( 


d[CO] 

df 


d[CO] 

it 


)2  -  v2  -  h-  [C4H60] ; 


[C2H4KO  =  ^  -j^j-  j(l  -  exp(-  (ki  +  k2) .  t) ; 

[CO]  W  =  (  j(l  -  exp(-  (ki  +  ki) .  t). 

d)  A  tout  instant,  les  concentrations  de  C2H4  et  CO  sont 


[C2H4KO  *1 

dans  le  rapport  constant :  =  ~j~  • 

Les  donnees  experimentales  confirment  cette  propriety : 


/(h) 

0 

2 

4 

6 

8 

10 

14 

20 

24 

[C2H4]  / 
[CO] 

6,184 

6,208 

6,194 

6,2 

6,198 

6,199 

w 

6,1962 

3)  Valeur  des  constantes  de  vitesse  : 

On  connait :  k\  /  k2  =  6,2  et  k\  +  k2  =  ln2  /X\/2 

’  =  84,53. 10-3  h”1 ; 

d’ou  k2  =  11,7 . 10"3  h"1  et  k2  =  72,8 . Id"3  h"1. 


1)  On  ecrit  la  loi  d’ Arrhenius  sous  forme  logarith- 


mique : 


ln*=  —  +  In  A 
R.T 


et  on  verifie  que  In  k\  est  une  fonction  affine  de  1/7  (en  K) : 
•  Une  regression  lineaire  entre  lnA’j  et  1/7  fournit, 
avec  un  coefficient  de  correlation  egal  a  0,9999, 
In  k\  =  (34,23  -  25,5 . 103  /  7).  L’ordonnee  a  l’origine  est 
egale  a  In  A.  A  ayant  la  meme  dimension  que  k  : 
A,  =  7,34 . 1014  s_1 


La  pente  de  la  droite  est  egale  a  ^  ;  d’ou : 

Z?al  =  212  kj.mol-1. 

Done  :  kx  =  7,34 . 1014 .  exp(^  ~25’^1q3  js"1. 

•  De  meme,  In  k2  =  (3 1 ,896  -  24,47 . 103  /  7)  avec  un  coef¬ 
ficient  de  correlation  egal  a  0,9998. 

On  en  deduit : 

A  =  7,12 . 1013  s_1 ;  Ea  =  203  kJ .  mol"1. 

Done  :  £  =  7,12. 1013,exp^  —  24,^‘  1q3  js"1. 

2)  a) 


d[yg] 

d  t 


globale 


d[VB] 

it 


d[VB] 

it 


=  Vl  +  v2  =  (ki  +  ki).[VB]. 

La  constante  de  temps  correspondante  est  T  -  l/(k\  +  k2). 

b)|VS](/)  =  |VB]o.exp(-(*i  +  *2).t). 

L’ evolution  du  systeme  est  achevee  a  1  %  (=  10-2)  pres 
apres  une  duree  x(99  %)  =  2ln(  10) .  X  =  4,6 .  X. 

'»(*)■(*), 

=vn= 


d  t 


[£](f)  = 


df 


=  v2  =  k2.[VB\\ 


k\  +  h 


(1  -exp(-(l’i  +  k2).t)) ; 


[C](r)  = 


k\  +  k2 


(1  -exp(-  (k\  +  k2).t)). 


d)  A  tout  instant :  -EKC-  =  . 

[C](0  k2 

3)  A  330, 5°C  :  kx  =  3,197 . 10-4  s"1 ;  k2  =  1,776.  10"4  s"1 ; 
x  =  2,01 . 103  s. 

Quand  les  concentrations  sont  au  moins  egale  a  99  %  de 
leurs  valeurs  finales,  t  =  9,26 . 103 ;  s  =  2,57  h. 


Composition  finale  du  melange  :  [E]  =  5,72  mmol.L  1  ; 
[C]  =  3,18  mmol.L-1 ;  [VB]  =  0,09 mmol.L"1. 

^  1)  a)  Les  ordres  des  reactions  etant  egaux  a  1 : 

—  =k\c-k.e. 
d  t 


b)  Par  definition :  x  =  — .  D’autre  part,  un  bilan  de  matiere 


fournit :  c  =  ciq- e  =  aQ.(l  -x). 

Onentire:  ^ =  a0.4i,puis  —  =-(k  +  k’).x  +  k’. 
at  at  at 

c)  A  l’equilibre,  la  composition  du  systeme  devient  inde- 
pendante  du  temps :  -  (k  +  k ’)  ,xQ  +  k’  =  0. 

S°it:xe= 


2)  a)  L’ equation  differentielle  a  une  solution  generate  de 
la  forme  :x=X.  exp(-  (k  +  k').t)+x^o\iX  est  une  constante 
d’integration.  D’apres  les  conditions  initiates : 

x(0)  =  xo  =  2.  +  *e. 

D’ou  :  (x  -  xe)  =  (xq  - xe) . exp(-  ( k  +  k ’) .  t). 

b)  Linearisons  le  resultat  ci-dessus : 

In  (j  -  xe)  =  -  ( k  +  k’) .  t  +  In  (xq  -  xe). 

Si  les  hypotheses  sur  l’ordre  sont  exactes,  la  courbe 
In  (x  -  xe)  en  fonction  du  temps  t  doit  etre  une  droite.  Une 
regression  lineaire  donne,  avec  un  coefficient  de  correlation 
egal  a  0,9999,  une  droite  de  pente  o :  o  =  -  0,00509  h"1. 

c)  (*  +  *’)=-  o  =  +  0,00509  h"1 ;  xe  =  ~A~  =  0,078  ; 

k  +  k 


d’ou  k'  =  3,98 . 10"4  h"1 ;  k  =  46,9 .  lO"4  h"1 

Q  1)  A  30  °C  : 

=  7,6.  ir3  s"1 ;  k2  =  1,65 .  lO”3  mo]-1.  L .  s'1. 
2)  Vj  =  &! .  [D]1  \v2  =  k2.  [M]2. 


(m)  =( 

'  d[D]  ) 

\  dr  /totale  ' 

,  it  1 

ll  +  \  it  )l 

= vj - v2  =  k\ . [D] - k2.[M]2  (a) 

A  l’equilibre,  les  concentrations  sont  independantes  du 

temps )  =  0  =  kl.[D]l-k2.[M]2i. 

\  at  /totale 

Suit:  M. 

h  [Dll 

3 )Mo=  174 g .mol-1  ;  [D]o  =  46,6mmol.L_1. 

D'apres  le  principe  de  conservation  des  elements : 

[D]i  +  ([M]i/2)  =  [D]0. 

On  en  deduit  [ML  :  [M]?  +  — .  [ML  -  — .  [D]n  =  0 ; 

2  h  k2 


soil  [M]\  +  2,30[M][  -  214,6. 10"3  =  0. 

[M)i  =  89,7  mmol .  L-1 ;  [D]i  =  1,75  mmol .  L'1. 

La  dissociation  est  quasi  totale. 

4)  [D]o  =  0,35 .  [D]0  /  2,55  =  6,40  mmol .  L r1. 

[M]2  +  i[MK--^-.[DB  =  0; 

2k2  k2 


soit  [M]l  +  2,30[M]oo  -  29,4 . 10"3  =  0. 

[M] oo  =  12,7  mmol .  L"1 ;  [/)]„  =  0,054  mmol .  L"1. 

5)  Soit  vq2  la  valeur  de  V2  pour  t  =  0+,  e’est-a-dire  imme- 
diatement  apres  la  dilution  :  vq2  =  k2.([M]\)^  en  notant 
[M]  j  la  concentration  en  monomere  immediatement  apres 
la  dilution,  mais  avant  toute  reaction. 

[M]\  =  0,35 .  [M] i  /  2,55  =  12,3  mmol .  L"1 ;  done  : 
vq2  =  0,250  pmol .  L"1.  s-1. 


v2(t  -)°o)  =  k2.  ([M]oo)2  =  0,266  pmol .  L"1 .  s-1. 

Av2  /  V2  est  de  l’ordre  de  6,5  %  .  En  revanche,  [D]  passe 
de  [D]\  =  0,24  mmol.L"1  a  [D]M  =  0,06  mmol.L-1  : 
Avi  /  vi  est  de  l’ordre  de  73  %  ! 

Au  cours  de  la  relaxation  du  systeme  vers  son  nouvel 
etat  d’equilibre,  V2  peut  etre  considere  comme  constante 
et  egale  a  Alors  V  equation  differentielle  se  met  sous 

la  forme  :  +  k\ .  [D]  =  v^. 

d  t  1  z 

A  f  =  0 ,  [D]  =  [D]\ .  Done: 

[D]{t)  =  .  (1  -  exp(-  k\ .  0)  +  [D]\.  exp(-  k{ .  t). 


D’autre  part :  =  [D]M. 

k\ 


Done  :  [D](t)  -  [Z)]»  =  ([D]\  -  [DU .  exp(-  k{ .  t). 

6)  [D]\  =  0,24  mmol.L-1  et  [ D ]«,  =  0,064  mmol.L-1- 
Done,  a  tout  instant,  la  quantite  ( [D](t)  -  [D]oo)  est  posi¬ 
tive.  La  relation  precedente  peut  alors  se  mettre  sous  la 
forme  :  In  ([£>](?)  -  [DU  - ln([D]}  -  [DU  =  ~h.t. 
D’apres  la  loi  de  Beer-Lambert,  [D](t)  est  proportionnelle 
a  1’ absorbance  A(t )  a  294  nm  puisque  seul  le  dimere 
absorbe  a  cette  longueur  d’onde.  La  courbe  representant 
In  (A(t)  -  Aoo)  =f(t)  est  une  droite  de  pente  -  k\. 


On.) 


espece 

A 

B 

C 

D 

composition  a  t  =  0 

a 

0 

0 

0 

composition  a  t  >  0 

a-x  = 

\yr^v2 

vLl+^V2 

Z  =  ^V2 

On  en  deduit :  x  =  y  +  z. 
b)  Concentration  de  l’acide  acetique  : 

[C]=^vi  +  ^v2=y  +  ^ 


2)  a)  Vitesse  de  disparition  de  A  et  d’ apparition  de  B  : 

•  -  (  — 7J-  )  =  vi  =  k\ .  [A]  ;  a  etant  la  concentration 
V  dr  J 


initiate  du  constituant  A, :  [A](r)  =  a .  exp(-  k\ .  t). 
Vitesse  de  disparition  de  A  : 


‘’dA=  -(-^-)  =  *l-a-exp(-M). 


•  Vitesse  d’apparition  de  B  :  Vfg  =  v\. 

b)  •  B  est  produit  par  (1)  et  consomme  par  (2) : 


/  d[B]  ' 

UML) 

l  it  , 

'  l  df  J 

'1  l  df  /: 

-v\-v2-k\.[A]-k2.[B]. 

Soit:  +  k2.[B]  =  k\.a . exp(- ^1 . r). 


On  en  tire,  en  utilisant  le  methode  indiquee  dans  le  cours : 
[B]{t)  =  ^-a  . ( exp(- ki.t)- exp(- k2 . t )). 

h-h 

•  Bilan  de  matiere  :  x  =  y  +  z ;  soit  : 

[A](0  +  [B](t)  +  [CKO  =  [Am  +  [£](0)  +  [C](0)  =  fl. 

D[D](0  =  a  ( 1  -  fe.expMi.f)-l'i.exp(-b.f))  \ 

A  h-h  J 

c)  [B]  passe  par  un  maximum  quand : 

Au1  =  •  ( -  *1  •  exp(-  *1 . 2)  +  *2  •  exp(-  *2  ■  0  =  0 

dr  k2  -  k\ 

Cette  derivee  s’annule  en  changeant  de  signe  pour 

r  =  1  In  (  )  =  rM  (>  0  quels  que  soient  £1  et  k2). 

ki~k2  \k2) 


Corriges 


La  concentration  de  B  est  alors  maximale  et  vaut : 

3)[C]  =  [B](f)  +  2[D](r) 

_fl  1 2  (^2 ~ ^l) -exp(- t'i .  f)  -  f'i . exp(- k2 ■  f) 
\ 

Avec  k\  =  2 h,  [C]  =  2a. exp(- h •  0)- 
On  linearise  ce  resultat :  In  ( 1  -  -^1- )  =  -  h  •  t. 


In 


1 ,47 . 10  3 1  avec  un  coefficient  de  cor¬ 


relation  egal  a  0,9999  :  le  resultat  prevu  en  2)  est  verifie. 

k2  =  l,47TlO"3  h-1. 

k\=2h  traduit  le  fait  que  le  diester  possede  deux  sites 
susceptibles  de  reagir  alors  que  le  monoester  n’en  a  qu’un. 


lM  = 


1 

h~h 


In 


In  2  =  472  h ; 

h  I  h 


[B](fM)  =  a. 


i  V-‘i  =  a.2"1  =  a  /  2  =  0,25  mol  .L"1. 

h  I 


1)  a)  Z,  appele  nombre  de  charge  oil  numero  ato- 
mique,  designe  le  nombre  de  protons  du  noyau ;  A,  appele 
nombre  de  masse  est  le  nombre  de  nucleons  (protons  + 
neutrons).  Le  nombre  de  neutrons  est  done  donne  par 
(A — Z). 


2ggRa  +  ^He  +  energie ;  reaction  d’ordre  1, 


b)  88^a 

avec  k=  1,355. 10-11  s_1. 

—  )  =  k .  P  conduit  a  P(t)  =  Pq  .  exp(-  k .  t). 
d  t  ) 


c)  La  periode  T  est  done  le  temps  de  demi-reaction  du  sys- 

teme  :  T  =  ^1. 
k 


T  est  caracteristique  du  noyau  considere  (presence  de  k) 
mais  ne  depend  pas  de  la  taille  de  l’echantillon  considere 
(car  Nq  n’y  figure  pas). 


2)  a)  La  composition  du  systeme  est  regie  par  le  systeme 
d’equations  differentielles : 

-^+A-iJVXe  =  0  (1) 

dr 


-77 -  +ki-Ni  =  h-Nxt 

it 


dlVTe 


+  *2.JVi 


(2) 

(3) 


kt  T2 

b)  —  =  —  =  80  :  la  formation  de  l’iode  125  est  beau- 

h  Ti 

coup  plus  facile  que  sa  consommation ;  au  debut  de  la  reac¬ 
tion,  12^I  va  avoir  tendance  a  s’accumuler  dans  le  milieu : 
1’ approximation  de  l’etat  quasi  stationnaire  (A.E.Q.S.)  n’est 
pas  applicable  a  l’iode  125. 

c)  En  revanche,  l’A.E.C.D.  est  applicable  :  la  reaction  (2) 

impose  sa  vitesse  a  la  formation  de  ^Te.  Au  bout  d’une 
125 

duree  de  l’ordre  de  5/k\,  54Xe  a  pratiquement  disparu  et 
par  la  suite  Njt  ~Nq(\  -  exp(-  h •  0)- 

d)  Compte  tenu  de  la  difference  entre  k\  et  h,  on  peut  consi- 
derer  que  les  deux  reactions  sont  quasi  independantes : 

•  Avant  que  N\  ne  passe  par  son  maximum,  l’avancement 
de  (2)  est  negligeable  et  on  a : 

NXe+Ni=N0  et/Vxe = Ao-expH! .  t)  =  A0.exp(-  ./). 

1 1 

N\  /  JVq  S'  0,90  equivaut  a  !Vxe  /  JVq  ^  0, 1 0 ; 


soit-  . r  =S  —  In  10;  soit  t  a  |  l-1  ^  j  ,T\  =  % 

/90  =  59,8  h  =  60  h. 

•  Apres  que  N\  est  passe  par  son  maximum,  la  reaction  (1) 
est  pratiquement  achevee  et  on  a : 

ATe  +  Ni~N0 et Ni  =  %exp(- k2.t)  =  %exp(-  .r) 

h 

0,90  equivaut  a 

-  -tai.  t » In  0,90;  soit  f«(  -lnQ,9°  W2  =  /90  +  d. 

h  \  In  2  ) 

t%  +  d  =  218,9  h  =  219  h,  D’oit :  d  =  159  h. 

Remarque : 

Le  calcul  exact  peut  etre  fait  a  partir  de  l’expression  exacte 
de  la  quantite  d’iode  125  ;  par  analogie  avec  la  formule 
etablie  au  §  4.2,  on  peut  obtenir : 

N  =  (  k  ,) _ exp(_ k  . , )). 
k\-k2 

^90  et  (fyo  +  d)  sont  les  solutions  de  1’ equation  transcen- 
k , 

dante  :  — - — .  (exp(-  k2  •  t)  -  exp(-  h .  t))  =  0,90 

h-h 

La  resolution  grace  au  logiciel  Maple  foumit : 

*90  =  65,5  h  et  (t%  +  d)  =  245,5  h ;  soit  d  ~  180  h. 


® +fec+%).M=*i.m  (P) 
®P=*2C-M  (x) 

=hr-m  <8) 

df 


2)  a)  Les  reactions  etant,  d’apres  l’enonce,  totales : 

lim,^,  [fi]  =  [M]  =  0. 


d[B] 

dt 


=-h.b\ 


d[M] 
df  /f=o 


=  k\.b\ 


d[DC] 

it 

d[ori 

it 


=  klc.[M](  0)  =  0; 


=  kr 


=  0. 


c)  ^  jj_()  =  ki .  [B]  -  ( k2c  +  hr)  ■  W  est  positif  a 

t  =  0,  mais  est  constitue  d’un  terme  positif  qui  decroit  et 
d’un  terme  negatif  qui  croit  en  valeur  absolue  :  cette  deri- 
vee  s’annule  done,  en  changeant  de  signe,  au  cours  du 
temps,  ce  qui  signifie  que  [M]  passe  par  un  maximum. 
Remarque  :  II  en  est  ainsi  chaque  fois  que  le  systeme  etu- 
die  ne  comporte  initialement  que  les  reactifs  et  que  les  reac¬ 
tions  sont  totales  :  les  concentrations  des  especes 
intermediaires  passent  par  un  maximum. 


d)-^  = 


d[DC] 

dr 


hc'\M\  k2c 


V2T  d[DT]  k2T-[M]  k 


=  - —  qui  est  une 


:2T 


constante  independante  du  temps. 

[DC](t)-[DC](  0) 


On  en  deduit 


_  ^2C 


[DT](t)-m(0)  hr' 

Or  [Z)C](0)  =  [Z)7](0)  =  0.  Done,  a  tout  instant : 
[DC](t)  _  k2C 


1)  •  Par  definition  de  l’ordre  d’une  reactii 


f  d[B]  \ 

,  I  d[M]  \ 

l  it  ) 

l  l  d/  jl 

d[M]\  +, 

1  d[DC]  \  . 

[DC]X 

df  /2C  ' 

v  df  Jic  ’ 

IDT]„ 

'Ml)  =  +  , 

t  d[ori  \ 

[DC]„=- 

df  /2  T 

1  df  )n 

•  Conservation  des  elements :  Vr,  [B]  +  [M]  +  [DC]  +  [DT] 
=  [B](0)  +  [M](  0)  +  [DC](0)  +  [DT](0)  =  b. 

*  Quand  t - >  on  a  done  simultanement : 

he 


et  [DC]oo  +  [DT]oo  =  b. 
hr 


hc'b 
hr  +  hj 


et  [DT]oo  = 


hr-b 
hr  +  hi 


•  B  ne  participe  qu’a  la  reaction  (1) ;  done  : 


(  d[B] 

I  d[B]  \ 

\  df  ]~ 

l  df  jl 

=  VI  =  *!.[*]■ 


•  M  participe  aux  reactions  (1),  (2C)  et  (27) ;  done  : 


/  d[M]  \  =| 

'  d  [M]  \ 

+(m)  +| 

'  d[M]  \ 

\  dr  /  totale  * 

i  df  j 

l  \  df  )ic  ' 

i  df  j: 

=  1 

q-v2c- 

-v2T 

=  kl.[B]-(k2c  +  k2T).[M]. 

•  DC  et  DT  ne  sont  respectivement  produits  que  par  les 
reactions  (2C)  et  (2T) ;  done  : 


/d  [DC]\ 

_/d[OC]\ 

l  df  j 

V  df  h 

/  d[DT] ' 

l  df  , 

1  [  it  h 

=  v2c = he  •  \M\ ; 
=  v’27’  =  k2j .  [M] . 


La  composition  du  systeme  est  done  regie  par  le  systeme 
d’equations  differentielles  suivant : 


®  +  i'i .  [B]  =  0 
dr 


(a) 


e)  Les  courbes  du  pourcentage  des  differents  constituants, 
en  fonction  du  temps,  au  cours  de  l’epoxydation  sont  repre¬ 
sentees  ci-dessous. 


a 


5 
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©  Hachette  livre  -  H  Prepa  I  Opaque,  lre  annee,  MPSI-PCSI-PTSI  -  la  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Corriges 


On  a  utilise  des  variables  reduites :  d’une  part  en  divisant 
toutes  les  concentrations  par  la  concentration  initiale  en 
B ;  d’autre  part  en  divisant  toutes  les  durees  par  la  constante 
de  temps  de  la  premiere  reaction,  c’est-a-dire  — . 

3)  a)  [B](t)  =  b .  exp(-  k\ .  t). 
b)  (p)  devient : 

+  (k2C  +  hr)  ■  W  =  h  • b  ■  exP(-  h  ■  ')■ 
at 

On  pose  k2  =  (k2c  +  k2j).  Cette  equation  peut  etre  resolue 
selon  la  methode  de  variation  de  la  constante  : 


k[.h 

(h~h) 

c)  •  Dans  (%)  '■ 


MW  = 

c)  ■  Dai 
d[DC] 


.  (exp(-  ki.t)-  exp(-  k2 .  ()). 


=  k 


d i  ~C  {k2~h) 

On  en  deduit,  en  utilisant  la  condition  [/.)C'|(  0)  =  0 : 

_  h-hC‘l>  (  1  ~ exp(- k\.t)  _  1  - exp(- k2.t) 

(h-h)\  h  h 

•  (8)  se  resout  de  la  meme  maniere  (il  suffit  de  remplacer 
*-'2D  Par  *2t)- 


k\.b 


•  (exp(- k\.t)~ exp(- k2 . t))  (x) 


G 


Bi- 


210, 

*  84 


[Po  +  e"  +  v  (radioactivite  p“ :  v  est 
un  antineutrino  electronique)  T\  =  5,02  h. 

^Po - >  2  g ^Pb  +  ^He  (radioactivite  a)  periode 

T2  =  138,4  jours. 

2)a)«UlJV(Bi)=()  a) 


dt 


dAf(Po) 

dt 

dJV(Pb) 


+  X2.N(?o)  =  Xl.N(Bi) 
=  X2.N(  Po) 


(2) 

(3) 


dt 

(1)  s’integre  en : 

JV(Bi)  =  MBi).exp(-M  =  N0(Bi).exp(-  M  .t 

(2)  devient : 

+  X2 .  N(  Po)  =  X] .  iVo(Bi) .  exp(-  Ai .  t). 


dont  la  solution,  avec  la  condition  2Vq(Po)(0)  -.VqIPo)  est : 
A.,  .JVo(Bi) 


JV(  Po)  =  - 


- .  (exp(-  A_i .  f)  —  exP(-  X2 .  t )) 


^  +  N„(Po).exp(-A2.f). 

N{?b)  peut  etre  determinee  a  partir  de  (3)  ou  du  bilan  de 
matiere  global : 

Vr,  N{  Bi)  +  N{  Po)  +  N{  Pb)  =  N0{  Bi)  +  N0{  Po)  +  N0{  Pb) 
iV(Pb)  =  iVo(Bi) .  ^  1  -  exp(-  Ai .  t) 

-  ^  ^  •  (exp(- Xi.t)- exp(- X2 . 0) 

+  IVo(Po) .  (1  -  exp(-  X2 .  t))  +  !V0(Pb) 

b)  Le  polonium  et  le  plomb  etant  solides,  ils  ne  s’elimi- 
nent  pas  spontanement  du  milieu  (contrairement  au  radon 
ou  a  V helium  qui  sont  gazeux) :  tout  echantillon  de  210Bi 
contient  done  des  traces  de  210Po  et  206Pb. 

c)  La  quantite  de  210Po  est  maximale  quand  =  0. 

dt 

Or  d’apres  (3) :  +  X2.N( Po)  =  .iV(Bi). 

dr 

La  quantite  de  210Po  est  done  maximale  quand : 

. - •  (exp(- A,! . f) - exp(- A.2 . r)) 

i^2  ~  A-i 

+  X2  •  A^o(P°) .  exp(-  %2  •  0  =  ^1  •  M)(Bi) .  exp(-  X\.t). 


Dans  l’hypothese  ou :  No(Bi)  =  50  Ao(Po) : 

5OX1A2 


X2  -  Xi 


Soit  t  = 


- .  (exp(-  X\.t)~  exp(-  %2  •  0) +  ^2  •  exP(_  ^2  •  0 
50  A,i.exp(-^i  ,t). 

~  6nax- 


1 


A,i  -h. 


•  In! 


50X- 


50Xi^2 -A2 


ment:'Si(w 


De  la  relation  :  A.2.MP0)  =  A,j  .iV(Bi),  on  tire  immediate - 

Al 

h 

d)  L’ allure  des  courbes  /V(Bi)(r),  iV(Po)(r)  et  N(?b)(t)  avec 
les  donnees  de  la  question  2)  c)  et  No(Pb)  =  0,5  Nq(?o)  est 
representee  ci-dessous. 


Q  1)  a)  Par  definition  de  l’absorbance  A :  A  =  log(/o  / Is). 
D’apres  loi  de  Beer-Lambert :  A  =  Ve/.^.C/. 

i 

Dans  cette  experience  :At  =  z.t.  [B](t) 

[Bp]  -  [fl]co  


2) Ka  mia  ILU 

[B]eq  [fl]»  [B]«, 

K°  =  2,71. 

3)  a)  En  milieu  aqueux,  il  y  a  degenerescence  par  rapport 
al’eau. 

m\  J  d[B]\  /  d  [B]\ 

dr  /totale  \  dr  /1  v  dr  /-1 

=  vi  -  v_i  =  k\ .  [B]  -  k_\ .  [L]. 
b)  Au  bout  d’un  temps  tres  long,  l’equilibre  est  atteint  et 
la  composition  du  melange  devient  independante  du  temps. 
Alors:  v  =  0  =  k\ .  [B]x  -  k_\ .  [ L ]x ; 

soil  -p-  =  —  =K°  =  2,71. 
k- 1  [BU 

4)  a)  B  etant  l’espece  suivie  par  spectrophotometrie,  on 
resout  1’ equation  differentielle  pour  obtenir  [B](t). 
Effectuons  un  bilan  de  matiere  entre  les  instants  de  dates 
Oerr : 


corps 

B 

L 

t= 0 

[Blo 

0 

t 

mo 

[B]0  -  [B](0 

dr 

soil  :®-+(i1  +  Ll).[B]  =  L1.[B]o. 

m  -  (-(h  +  k_M 

k\  +  k_  j  k\  +  k_  j 

T  ki.b  kA.b 

Les  quantites  - ; —  et  - ; —  sont  respectivement 

h  +  k_i  ki  +  k_  1 


les  limites,  quant  t  tend  vers  l’infini,  de  [L]  et  [B] ;  ce  sont 
done  respectivement  [L]„  et  [B]M.  Alors : 

[51- [BL 


ILL 


■  =  exp(-  (k\  +  k_i).  t). 


D'autre  part :  [L]^  =  [B]q  -  [B\ 
[B]-[B\ 


D’ou : 


[Bh-[BL 


-  exp(-(ij  +  k_i).t). 


Les  concentrations  etant  proportionnelles  aux  absorbances, 
on  obtient  done  bien  : 

/  ^  \ 

e)  On  trace  In  — £ — —  =  f(t)  ou  on  effectue  une  regres- 

V  Ao-Aoo  / 

sion  lineaire :  ln(100(A/-Aoo))=-9,00. 10-3 .  r + 2,55  avec 
un  coefficient  de  correlation  de  0,9986. 

Alors :  (k\  +  k_\)  =  9,00 . 10-3  min-1  et  y-  =  K®  =  2,71. 

k- 1 

D’ou :  k\  =  6,6 . 10"3  min-1  et  k_\  =  2,4 . 10"3  min-1. 

f)  D’apres  la  loi  d’ Arrhenius : 
p  _  BJi  J2  }Jk(T2)' 


t2-t  1 


.  In  (  4^-  )  ;  d’ou  Ea  =  30,9  kj .  mol-1. 
V  KT\)  I 


CD  1)  Au  bout  d’un  temps  infini,  le  systeme  a  atteint 
l’equilibre  chimique  et  la  vitesse  globale  est  nulle  : 


soit  K-  t-l  = 


-ki-\  #) =0 


=  1,56.10-2. 


k2  4.(1 

2)  Par  definition  de  la  vitesse  de  la  reaction  : 


v_  1  d[HI] 

2  df 


]  d(l-x)_J__  dx 
2.Vd  t 


2.V  dt 
Exprimons  v  a  partir  de  v\  et  V2  : 

L’ equation  differentielle  regissant  x(t)  peut  done  etre  ecrite : 


=l 1  +T(yT7F_  ’)H 1  ~%T2T+I) 

Les  coefficients  A,  B  et  C  sont  done  tels  que  : 


k2 


a=L4v+i);B=U 


3)  L’equation  differentielle : 

dx 


.  2  .k, 

_-l  ;  C  = — ttL 

2.fK  I  V 


(1-A.x).(l+B.x) 


=  C.  dt 


s’integre  en  In  j  '  ^  ‘  j  -  C .  1,4  +  B).t 

soit  numeriquement :  Injj  ‘  =  0,714.1q  .t 

Le  trace  de  ln((l  + 

3  .x)/(l  -  5  .x))  en  fonction  du  temps  foumit  une  droite  de 
pente  C.(A  +  B): 

k\  s’en  deduit :  k\  =  5,42 . 10-3  mol-1 .  L.  min-1 . 

4)  La  connaissance  de  K  et  de  k\  permet  le  calcul  de  ^2 : 

ki  -  3,48 . 10-1  mol-1 .  L.  min-1. 


(Dlla) 


vd  =  -  - 


d[£rOH]  _  d{ a-x) 


dr  dr 

b)  On  teste  d’abord  les  ordres  0  et  1 : 

•  Si  l’ordre  est  egal  a  0  :  (a  -  x)  =  a  -  kd .  t.  La  courbe 
(zz  —  x)  =/(r)  n’etant  pas  une  droite,  l’hypothese  est  done 
fausse. 

•  Si  l’ordre  est  egal  a  1 :  ln(zz — x)  est  fonction  affine  de  t. 


Corriges 


La  courbe  ln(cf  -a)  =  fit)  etant  une  droite,  l'ordre  est  egal 
al  :kd=  0,17 min-1. 

c)  Une  concentration  en  alcool  dans  l’estomac  de  ( a  -  x) 
correspond  a  une  quantite  d’alcool  de  [a-x).V\.  La  quan¬ 
tity  d’alcool  passe  dans  le  sang  est  x.  V\ ,  ce  qui  corres¬ 
pond  a  une  concentration  y  =  x.V\/V2. 

Application  numerique  :  D’apres  le  tableau  I,  pour 
t=  18  min,  a  -  x  =  0,2  mol .  L-1 ;  soit  x  =  3,8  mol/L-1 . 
y{  18  min)  =x.V\/V2  =  3,8 . 0,25/40  =  20,024  mol .  L-1. 

d)  La  vitesse  va  d’apparition  de  l’alcool  dans  le  sang  est, 
par  definition :  va  =  d[™^lsallS  =  ^ . 


De  la  relation  entre  a-  et  y,  on  tire  : 

_  dy  _  Uj  dv 
Va"  it  ~  V2'  dr 

2)a)v0l  =  --|. 

dr 


b)  y  =/(0  est  une  droite  decroissante  :  la  reaction  d’oxy- 
dation  est  d'ordre  0  par  rapport  a  1’ alcool. 

Cette  droite  a  pour  equation,  avec  les  unites  (mmol.L-1  et 
h) :  y  =  (50  -  4,35 .  t).  D’ou :  kox  =  4,35 . 10-3  mol .  L"1 .  h-1. 
3)  a) 


dy 

d/  ^/global 


d^ 

dr  /apparition 

Vi 


d v  ' 

dr  /oxydation 


-  va  ”  vox  “  T-  •  vd  “  vo: 
*2 


dy  \  _  V\ 


dr 


.  1“  i  .kA.(a— a)— kox. 


V2 


La  reaction  de  passage  de  P  alcool  dans  le  sang  est  du  pre¬ 
mier  ordre  par  rapport  a  1’  alcool ;  done  : 

(a  -  a)  =  a .  exp(-  kA .  t). 


dy 


dr 


Vi 


D’ou  :  [-£  =  —  .kd.a.exp{-kA.t)-km 


V2 


V] 

qui  s’integre  en  :  y  = - .a. exp(- kA.t)-kox.t  +  C*e. 

^2 

La  condition  y(0)  =  0  permet  la  determination  de  Cte : 

y  =  a.  ^  .(l-exp(-fcd.t))-fc0X.f. 

Vl 


b)  En  exprimant  les  durees  en  minutes  (convertir  kox)  et 
les  concentrations  en  mmol  .L-1 : 

-)t-  .  a  =  30  mmol .  L-1 ;  kox  =  0,0725  mmol .  L-1.  min-1. 

*2 

V] 

y=a.  —  .(l-exp(-*d.r))-*0X.r 
v2 

=  (30 .  (1  -  exp(-  0,17 .  r))  -  0,0725 .  r)  mmol .  L-1. 

y  est  maximal  quand  (  —  )  s’annule  en  changeant  de  signe 
V  dr  y 

(on  verifie  qu’elle  est  positive  avant  et  negative  apres  cet 

instant),  soit  pour  t  =  —  .Inf  'd‘^  l'(>  \  =  25,34  min  ; 
k<i  \  k0X.V2  ) 

^(Vmax) =  25,3  min. 

A  cet  instant,  y  =  27,7  mmol .  L-1  ( ce  qui  represente  a  peu 
pres  1,3  g.L-1). 

Concentration  en  alcool  dans  le  sang 
en  fonction  du  temps 


c)  Pour  resoudre  1’  equation  transcendante :  y(t) = y|jm ,  une 
methode  graphique  est  possible  a  partir  de  la  courbe  y(t). 
On  peut  aussi  simplifier  la  resolution  compte  tenu  des  ordres 
de  grandeur :  la  valeur  de  t  solution  de  1 ’equation  est  bien 
sur  superieure  a  r(ymax) ;  or  exp(-  kA .  r(ymax))  =  0,015,  qui 
est  pratiquement  negligeable  devant  1.  L’  equation  a  resoudre 
Ui 

peut  done  se  simplifier  en :  yi^  =  a.  —  ,kox.t. 

•2 

On  obtient  ainsi : 

y  ^  J’lim  - 10,9  mmol .  L-1  pour  t  ^  264  min  ; 
soit  t  ^  4,4  h. 

Remarque :  Pour  r  =  264  min,  exp(-  kA .  t )  =  3,2 . 10-20.  On 
verifie  la  validite  de  1’ approximation  faite. 


^  =  k0m  ■  M  +  V  •  [Pi  "  *mp ■  W  ; 

=kof.[o]  +  kmf.[m]-km.lp]. 


2)  [o](0  =  [o]0 .  exp(-  (kom  +  k0 p) .  t). 

3)  a)  ®  =  km.[o]  +  kpm.[p]- kmp •  W ■ 

Or  a  tout  instant :  [m]  +  [p]  =  Wo  -  W- 
Done  :  +  tmp) ,  [m] 

“  (^om  —  ^pm)  •  W  "*■  ^pm- Wo- 

En  utilisant  1 ’expression  de  [o](r),  on  obtient : 

®  +(kpm  +  kmv).[m] 

=  ({kom  ~  ^pm)  •  exP(~(^om  +  ^op)  •  0  +  ^pm)  •  Wo* 

dr 


De  meme  :  ®  +  (Apm  +  Amp) .  [p] 


-  ((^op  ^mp)  •  (^om  ^op)  •  t)  +  ^mp)  •  Wo* 

b)  L’equation  sans  second  membre  : 

+  (kpm  +  ^mp) .  [  m]  =  0  a  pour  solution  generale  : 

X .  exp(—  (Apm  +  kmp) .  r). 

En  utilisant  la  «  methode  de  variation  de  la  constante  »,  on 
obtient  la  solution  generale  de  (2) : 


MO  = 


(^om  kpmi 


(^■pm  +  ^mp)  (^om  +  ^op) 


.  exp(  Aom  +  A'0p).r) 


^pm 


^pm  ^  Imp 


•  Wo  R-  •  ®^P(  (^pm  ^mp)  •  0- 


L’ utilisation  de  la  condition  [m](0)  =  0  permet  la  determi¬ 
nation  de  //.  D’ou  le  resultat  demande  : 


[m]  _  ^pm 
W0  ^pm  ■*"  Imp 

(^om  —  ^pm) 


.  [  1  exp  {kpm  +  km p).  r] 

•  [exp(-  (kpm  +  ^mp) .  r) 


k  +k  -k  -k 

A'om x  aop  Apm  ^mp 


De  meme : 

w  _ 


k<m 


Wo  ^pm  Imp 

(^op  —  ^mp) 


—  exp(—  (kom  +  A'0p) .  r)]. 
.  [1  —  exp  —  (kpm  +  7'mp).  r] 

■  »  i  ,  ,  [exp(  (kpm  +  km p) .  r) 

^om  x  ”-op  _  ^pm  “  %ip 

—  exp(—  (kom  +  A'op) .  r)]. 
4)  Quand  t  est  suffisamment  voisin  de  0,  on  utilise  un  DL 
de  exp(-  a)  au  premier  ordre  :  exp(-  a)  ~  1  -  a  : 

M  ak  ,  J£lak  rdonc  M  =  V 
Wo  Wo  W  kop 


Quand  t  tend  de  0  vers  +  <= 

_w_ 

Mo 


M 


k  +k 

^pm  T  ^mp 


^■pm  +  ^-mp 


’  Wo 

.  [rw]  ^pm 
;  done - >  — 5 —  ; 


kr 


W 


mp 


Le  «  produit  cinetique  »  est  obtenu  «  aux  temps  courts » ; 
or  pour  r  voisin  de  0,  le  graphique  experimental  montre 
que  le  quotient  —  est  inferieur  a  1  :  l’isomere  para  est 

W 

done  le  «  produit  cinetique  ». 

Quand  t  tend  vers  +  <»,  le  systeme  parvient  a  l’equilibre  ; 

le  graphique  montre  que  le  quotient  —  est  alors  supe- 

W 

rieur  a  1 :  l’isomere  met  a  est  done  le  «  produit  thermody- 
namique  ». 

e)  Le  rapport  — —  est  egal  au  rapport  des  pentes  des  tan- 

Kp 

gentes  a  l’origine  aux  courbes  [m](t)  et  \p](t) ;  le  rapport 
est  egal  au  rapport  des  asymptotes  des  courbes  [p](t) 

^•pm 

et  Mr). 


f)  Le  schema  cinetique  propose  n’est  pas  en  accord  total 
avec  les  courbes  experimentales.  En  effet,  d’apres  ce  schema, 
la  concentration  d’equilibre  en  isomere  ortho  devrait  etre 
nulle,  ce  qui  est  contraire  a  l’experience.  En  realite ,  l’equi- 
libre  entre  m  et  p  impose  egalement  l’equilibre  entre  les 
trois  isomeres  et  le  schema  correct  devrait  faire  intervenir 
les  reactions  inverses  p  — >  o  et  m  — >  o. 


CD  1)  a)  D’apres  les  bilans  des  deux  reactions : 


constituants 

[A](0 

mw 

im 

[C](0 

r  =  o 

a 

h 

0 

t>  0 

a  -  2 

5vt-5v2 

h-f,vi 

3  \yi 

Done  :  Vt,  [A]/2  +  [X]  +  [fi]  +  [C]  =  a/2  +  b. 
Par  definition  de  l’ordre  d’une  reaction : 


[  d[A] 

(  dr 

h  l  dr  ji 

d[B] \  1/. 

h  \ 

.  dr  L  2  V 

am _ 

dr  pi. 

La  composition  du  systeme  est  done  regie  par  le  systeme 
d'equations  differentielles  suivant : 


d[A] 


+  2jf] .  [A]2  =  0 


=kl.[A]2-k1.m-[B] 

at 

dr  2  dr 


(a) 

(P) 

(X) 


2)  a)  Limites  de  [A],  [X],  [B]  et  [C]  quand  t  tend  vers  l’in- 
fini : 

Les  reactions  etant,  d’apres  l’enonce,  totales,  les  reactifs 
limitants  sont  entierement  consommes : 

-  Pour  la  reaction  (1),  A,  seul  reactif,  est  done  necessaire- 
ment  limitant :  lim,—*,  [A]  =  0. 

-  Pour  la  reaction  (2),  les  reactifs  sont  X  et  B  ;  la  concen¬ 
tration  maximale  de  X  etant  all. 

Trois  cas  peuvent  se  presenter : 

•a/2>h\B  est  limitant ;  (^V2)max  =  b.  Done  : 
lim/^co  [B]  =  0 ;  lim/^co  [X]  =  all  -  b ;  lim [C]  =  lb. 

•  all  =  b  :  le  melange  est  stcechiometrique  ; 
lim,—*,  [ B ]  =  lim^oo  [X]  =  0 ;  lim,-^  [C]  =  a  =  lb. 

•  all  <b:X  est  limitant ;  (£v2)max  =  a&- 
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Corriges 


Done : 

lim,_ 


,  [X]  =  0 ;  [B]  =  b  -  all ;  [C]  =  a. 


b)Af  =  0:  —  =-lki.a1 
d  t 

- —  +  fa .  or 

At  1 


(a) 

(P) 


d[B]  _  1  d[Cl 
At  2  At 


(X) 


c )  |  j  =k\.  [A]2  -  k2  •  [X]  -  [B]  est  positif  a  t  =  0  mais 

est  constitue  d’un  terme  positif  qui  decroit  et  d’un  terme 
negatif  qui  croit  en  valeur  absolue :  cette  derivee  s’annule 
done,  en  changeant  de  signe,  au  cours  du  temps,  ce  qui 
signifie  que  [X]  passe  par  un  maximum. 

4)  all  <  b :  X  est  limitant ;  (£v2)max  =  «/2.  Done  : 

Iim,— oo  [X]  =  0 ;  limf— ^  [B]  =  b-  all ;  lim,-^  [C]  =  a. 
X  constitue  un  intermediaire  reactionnel. 

5)  Les  echelles  de  temps  caracteristiques  de  ces  deux  reac¬ 
tions  sont  donnees  par  9\  =  1/  fa,  a  =  0,25  min  et 
#2  =  1/  ^2  •  b  =  0,0833  min,  soit  0\  /  (h  =  30.  Ce  rapport  est 
suffisamment  grand  pour  que  Ton  puisse  utiliser  1’ A.E.Q.S. 
pour  1’ intermediaire  reactionnel  X. 

6)  a)  Pour  appliquer  1’ approximation  des  etats  quasi  sta- 
tionnaires  a  l’espece  X,  il  faut  que  =  Vf£. 

b)  Initialement  >  0  tandis  que  Vfc  est  nul.  Par  la  suite 
V44  diminue  car  [A]  diminue  tandis  que  augmente  car 
[X]  augmente.  II  faut  done  attendre  un  certain  temps  pour 
obtenir  »  Vf£. 

c)  Non,  car  selon  la  valeur  du  quotient  at  b,  l’espece  X  sera 
un  produit  ou  un  intermediaire. 

d)  La  courbe  1  montre  que  [X\(t)  est  presque  toujours  negli- 
geable  devant  deux  au  moins  des  trois  concentrations  [A](t), 
[B]{t)  et  [C](t).  Ceci  est  confirme  par  la  courbe  (2)  qui  montre 
la  valeur  maximale  de  [X](/)  tres  inferieure  a  <2  et  /?. 

La  courbe  3  montre  que  la  vitesse  de  formation  de  [X\(t) 
devient  negligeable  devant  \'\  et  V2  des  que  t  >  0,2  s. 


©i)*i-Ck4-*‘i-ck=o 

2)  a)  Soit  %y{t)  l’avancement  volumique  de  la  reaction  et 

£yoo  l’avancement  a  l’equilibre. 

8C(0  =  8CNiL(0  =  CNiL(f)-Ck 

-  (C^jjL  +  £v)  ~  (CjjiL  +  £v°°)  =  (£v  ~  £v°°) 

scNi(f>  =  cNiw  -  ck = (4  -  &  -  (4  -  u 

=  -  dC{t) ;  de  meme  :  SClC)  =  -  8C(0 . 


b)^f=T^1,(CN i-S^.^-SC) 

-  £-1 .  (^NiL  +  SC) 

A  l’equilibre  :  i-'i.Ckck^-l’^NiL  =  ® 

D’ou :  ^  ^ .  (SC2  -  SC(4i  +  C[))  -  k_! .  8 C 


Au  premier  ordre  en  8C : 

<ff=-8c.a-1.4i  +  c[)+t_1)=^ 

qui  s’integre  en  8C(f)  =  8°C.exp(-t/^) 


avec  = 


_ ! _ 

(MCm+cD+U' 


d)  Spectrophotometrie  car  le  complexe  est  colore. 

3)  a)  L’un  des  deux  termes  de  (C^  +  Cjj  est  grand  et  l’ap- 
proximation  est  meilleure. 

b)  ki  =  9,3 .102  mol"1  .L.s"1 ;  JLi  =  0,43  s"1. 

4)  II  faut  que  le  temps  necessaire  pour  que  la  perturbation 
se  propage  dans  tout  le  systeme  soit  negligeable  par  rap¬ 


port  au  temps  de  relaxation  du  systeme :  il  faut  done  utili¬ 
ser  un  faible  volume  de  solution. 

l)a)  —  =k.x  qui  s’integre  en:x=XQ.exp(-k.t). 


b)  x(t)  =  0,99.  xq  pour  r  =  -j-  ,ln(  Affi )  =  1  436  s  =  24  min. 
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2)  a)  D’apres  la  loi  de  Beer-Lambert : 


yo  = 


=  0.765 
E.d  16  630.1 


=  46,0  (xmol .  L  1 


b)  —  =k\.y-ki.x.  Or,  a  tout  instant:  x{t)  +  y{t)  =  y$. 
at 

Done  :  —  =  (k\  +  kj) .x  +  k\.yn,  qui  s’integre,  compte 
dr 


tenu  de  x(0)  =  0,  en  x  = 


h-yo 

k\  +  fa 


.(\-&xp{-(fa  +  k2).t)). 


c)  En  regime  photostationnaire,  —  =-k\.y00-k2.x00  =  ^. 

d  t 

Done:  =  —  =0,219. 

d)  D’apres  la  loi  de  Beer-Lambert  :  A  =  z.d.y  et 
AQ=E.d.y  0. 


Ory(t)=y0-x(t)  = 


k\  +  fc 


.(i2  +  ti.exp(-(i1  +  t2).0). 


Vdo  fa 

Posons  K  =  —  =  — . 

Xoo  fa 

—  =  7T  =  -r1T.(K  +  txp(-(l  +  K).kl.t))- 

yo  Do  l+x 


soit  k\.t  = 


(1  +K) 


,ln(  (1  +  K).  — — K\. 


Do 


On  trace  -  lnl  ( 1  +  K) .  — —  K 1  cn  fonction  de  t  (ou  on 

V  D0  ) 

effectue  une  regression  lineaire  sur  ces  deux  quantites) :  le 
coefficient  de  correlation  est  egal  a  0,9997).  On  en  deduit : 
k\=  6,96 .  Hr'  s'1 ;  k2=  1,53  .Hr-’  s'1. 

4)  a)  Soit  Nj  le  nombre  de  molecules  de  T  dans  la  cellule 
de  volume  V\  si  Jf\  represente  la  constante  d’ Avogadro  : 

NT  =  JfA.V.y  =  JfA.V.-y~ 
e.d 

Vitesse  initiale  de  disparition  de  T  (en  molecules  par 

seconde) :  -  f  )  =-jVa.V.(  . 

\  dr  /r=o  \  dr  )t= 0 

Or  d’apres  3)  a) :  -  (  \  =  k\.yn.  Done  : 

\  dr  Jt=o 

1  =  Jf/)..V.k].y()  =  5,4 . 1014  molecules .  s-1. 

dr  )t= 0 

b)  Soit  Od  le  flux  photonique  sortant  de  la  cellule  : 
<pd  =  0O.  m-yo-d  =  5,5 . 1014  photons .  s"1. 

Le  flux  absorbe  est  done  : 

Oa  =  d>o  -  Od  =  4,85 . 1015  photons .  s-1. 

D’ou :  tfr^c  =  ^  )(=0  =  °, : 1 1 ; soit  <Pr->c  =  1 1  %• 


CD  1)  Dans  les  conditions  de  l’experience,  la  reaction 

d ’equation  2  S2O2-  + 12  =  S4OI-  +  21"  est  quasi  instanta- 
nee. 

2)  Dans  les  memes  conditions,  la  reaction  d’equation 
H2O2  +  2  H3O+  +  21  =4  H2O  + 12  est  lente. 

3)  a)  V0  =  513  mL  ;  [I"]0  =  19,49  mmol.L"1  ; 


[S2032_]o  =  3,90 mmol. L_1  ;  [H202lo=  19,26 mmol. L_1. 
A  partir  de  son  etat  initial,  le  systeme  est  le  siege  des  deux 
reactions  successives  (1)  et  (2)  : 

(1)  H202  +  2  H30+  +  2 1"  =  4  H20  + 12 

(2)  2S2032-  +  l2  =  S4062-  +  2r 

L’etape  cinetiquement  determinate  est  la  reaction  lente  (1). 

b)  L’A.E.Q.S.  est  applicable  a  [y  car  I2  est  forme  par  une 
reaction  difficile  et  consomme  par  une  reaction  facile.  Cette 
approximation  est  valable  tant  que  S2O2-,  qui  est  le  reac- 
tif  limitant  du  systeme,  est  present. 

c)  Tant  que  S202"  est  present,  I2  est  reduit  au  fur  et  a  mesure 
de  sa  formation  par  (1)  et  la  solution  reste  incolore. 
L’ apparition  de  la  couleur  bleue  signale  que  le  thiosulfate 
a  ete  entierement  oxyde.  La  coloration  de  la  solution  s’in- 
tensifie  puisque  [I2]  augmente  grace  a  la  reaction  (1). 

d)  Representation  qualitative  des  concentrations  en  fonc¬ 
tion  du  temps. 


4)  Si  l’on  neglige  la  concentration  stationnaire  en  [I2]  et 
que  Ton  considere  l’ajout  de  thiosulfate  comme  quasi  ins- 
tantane,  [I-]  est  pratiquement  constant  et  egal  a  [T]o. 

Si  la  reaction  (1)  admet  un  ordre  : 

Vl  =  h-  [H202]“ .  P“]P.  [H+]t 
Dans  le  systeme  etudie,  [I-] «  [I-]q  et  [H+]q  »  [H+]q,  done : 

VI  =  km .  [H202]“  avec  k,w  =  ([I“]o)P .  ([H+]0)T. 

vj  ne  depend  plus  que  de  [H2O2]  que  Ton  peut  determi¬ 
ner  :  soit  4  la  date  de  reapparition  de  la  couleur  bleue  apres 
le  k-ibme  ajout  de  thiosulfate  ;  la  quantite  totale  de  thio¬ 
sulfate  ajoute  est :  «ajoute(S2D3_)  =  2 k  mmol. 

D’apres  le  bilan  de  la  sequence  (1)  +  (2) : 

H202  +  2  H30+  +  2  S2<4  =  4  H20  +  S40^- 
la  quantite  d’eau  oxygenee  restant  a  ^  est  alors : 

"H2o2(ft)  =  (9,88  -  Q  mmol 
Sa  concentration  est  alors : 

[™=(“)-1°3mol'L"1 

5)  Pour  verifier,  que  a  est  egal  a  1 ,  on  trace  ou  on  fait  une 
regression  lineaire  entre  ln([H202])  et  t.  Le  coefficient  de 
correlation  etant  tres  proche  de  1,  en  valeur  absolue,  l’hy- 
pothese  est  verifiee. 


Chapitre  5 

1)  Processus  trop  complexe  et  molecularite  trop 
grande  :  a),  e)  h). 

Processus  trop  complexe :  d) ;  j). 

Coefficients  non  entiers :  f). 

2)  b)  :  UCH3].[Br]  ;  c)  :  Jt.[CH3CH3].[Br]  I 
g):k. [NH2] . [H] ;  i) :  A’ . [Br]3 . 


Corriges 


^  1)  Propane  :  CH3CH2CH3 ;  ethoxyethane  : 

CH3CH2OCH2CH3 ;  dichloromethane  CH2CI2 . 

2)  Propane : 

•  par  rupture  de  C-C :  *CH3  et  ; 

•  par  rupture  de  C-H  :  H*  et  ou  H’  et 

CH3C*HCH3 

Oxyde  de  diethyle : 

•  par  rupture  de  C-H :  H’  et  ’CH2CH20CH2CH3  ou  H*  et 
CH3CHOCH2CH3 ; 

•  par  rupture  de  C-C  :  *CH3  et  *CH2OCH2CH3  ; 

•  par  rupture  de  C-0  :  CH3CH20’  et  'CH2CH3 ; 
dichloromethane : 

•  par  rupture  de  C-H  :  H*  et  'CHCI2 ; 

•  par  rupture  de  C-Cl :  Cl*  et  *CH2C1 

1)  Oxyde  de  dimethyle  :  CH3OCH3 : 

•  par  rupture  de  C-H  (1) :  H*  et  'CH20CH3 ; 

•  par  rupture  de  C-0  (2) :  CH3O*  et  ‘CH3 . 

2) ^  =  exp(%=^)  =  9.1(H 

3)  298 K :  k2  =  1,8. 10"45  s"1 ; 

Ti/2  =  =  3,9 . 1 044  s ! »  age  de  l'Univers. 

673  K : ^2  =  2,7. 10-11  s_1 ;  Ti/2  =  2,5. 1010 s  =  8 siecles . 
CH3OCH3  est  stable  dans  ces  conditions. 

a)  Ex  =  -  Ec—c  =  -  345  kJ .  mol-1. 

b)  Er  =  +  Eq _ jj  —  Eq _ .jj  =  +  48  kJ .  mol-1 . 

c) Er  =  +  Eq= 0  -  £0— H  =  +  35  kJ .  mol-1. 

02)/i.v?flcl2. 

3)  Viim  =  6,1 . 1014  Hz ;  Aiim  =  493  nm ;  bleu  vert. 
Remarque :  La  relation  entre  et  vn’est  qu’approchee 
car  la  photolyse  fait  intervenir  un  etat  electroniquement 
excite  de  la  molecule  (cf.  doc.  10  du  cows). 

1)  Br2  n’absorbe  pas  le  rouge :  ses  vapeurs  apparais- 
sent  done  rouges. 

2)  (1)  Br2  +  photon  — •  2  Br*  car  les  photons  bleus  [X  =  470  nm) 
sont  absorbes  et  suffisamment  energetiques. 

(2)  2  Br*  +  Br2  *  Br2  +  Br2 

3)  Au  debut,  (1)  forme  Br*  mais  (2)  reste  tres  faible  done 
[Br*]  croit ;  cette  croissance  est  de  moins  en  moins  rapide 
car  V2  augmente  alors  que  vq  diminue.  L’etat  photosta- 
tionnaire  est  atteint  quand  v’2  =  v\ :  les  deux  reactions  se 
compensent.  v\  =  k\.  0.  [Br2] ;  V2  =  ^2-  [Br*]2 .  [Br2] 


alors  [Br*]  = 


k,.<P 


4)  [Br*]  est  multiplie  par  2^2. 

1)  vq  varie  quand  [Ar]  varie  done  Ar  participe  a  la 
reaction. 

2)  Trace  de  ln(vo)  =/([I’]o)  a  [Ar]  fixe  :  ordre  2  par  rap¬ 
port  a  I* .  Trace  de  ln(vo)  =/([Ar])  a  [I*]o  fixe :  ordre  1  par 
rapport  a  Ar. 

3)  k  =  8,6 . 109  mol-2 .  L2 .  s-1 . 

1)  Ethane  et  propanone ;  la  presence  de  0-0  carac- 
terise  un  peroxyde. 

2)  Non,  car  elle  ne  comporte  aucune  sequence  fermee. 


3)- 


d[/?00/?]  _  .  d[C2H6]  _  d[(CH3)2CO]  _ 


d[*CH,] 

4)  (a)  rll  —  =v2-2v3  =  0; 


d  f 

d[(CH,),CO' 

1 - ir~ 


=  2vq  —  v2  ~  0 . 


..  dfROO/il  d[C,H6]  j  d[(CH,)  CO] 

A  ors ' - d^  =  T  =  I - (F  =v; 

v  =  vi=kl.[ROOR]' . 

5)  La  liaison  la  plus  fragile  est  0-0. 

1)  Molecularite  trop  elevee  (4) ;  processus  trop 

complexes :  cassure  de  4  liaisons  et  formation  de  5  liai¬ 
sons. 

d[H20]  0 
2)  dr  ‘  2l’3 

Or  l’etape  (2)  est  cinetiquement  determinante  done  : 
v3  =  vi  =  h  •  [N2O2] .  [H2] 

A  tout  instant :  Vi  =  v_;  soit  k\ .  [NO]2  =  k_i .  [N2O2]  ; 
d’ou :  PN202]  =  .  [NO]2//t_i : 
d[H,0]  2 it,.*, 


df 


k 


•  [H2].[NO]2 


CD  1)  (1) :  initiation  ;  (2) :  transfert ;  (3)  +  (4) :  pro¬ 
pagation  ;  (5) :  terminaison.  POOR  :  initiateur. 

2)  La  vitesse  v  de  disparition  du  propanal  P  s’ecrit : 

=V2  +  vA  =  k2.[P]+h.[P].l-C2H5] 

A.E.Q.S.  pour  les  concentrations  des  intermediaires  reac- 

tionnels :  RO * ,  C2H5*  (note  Et')  et  C2H5CO*. 

d[RO']  0  n  d [Ef]  0  n 

=  2  vi  -v2  =  0  ;  -L-!  =v3-v4-2v5  =  0; 

d[C,H;CO] 


=  v2-v3  +  V4  =  0. 


v  =  -^*2kl.[R00R]+ki. 
La  reaction  n’admet  pas  d’ordre. 


.[P].[flOOS]I/2. 


fi  .[P].[ROOR]112 


"Vl ;  df 


=  v, ; - -p —  =  v, ;  non. 

3  df  2 


11  dM  , 
3)y=— ar=i4- 


Le  bilan  principal  con'espond  a  la  phase  de  propagation : 
C2H5CHO  =  C2H6  +  CO 

Le  bilan  mineur  correspond  aux  phases  d’amorgage,  de 
transfert  et  de  rupture : 

ROOR  +  2  C2H5CHO  =  2  ROE  +  2  CO  +  C2H6  +  C2H4 
CD  1)  (CH3)3C-0-N=0 

2)  (2)  montre  que  RO'  est  (CH3)3C-0‘ . 

3)  Non,  car  elle  ne  comporte  aucune  sequence  fermee. 
Bilan  de  (1)  +  (2)  +  (3) : 

(CH3)3C-ONO  =  CH3COCH3  +  CH3NO 

„  d[RONO]_  d[CH,NO]  _  d[CH,CO]_ 
dr  dr  “l'3’  dr 

D’apres  1’A.E.Q.S  :  V3  =  V2  =  v\  =  k\.  [tfONO]1 

CD  1)  Co3+  +  Fe2+  — -  Co2+  +  Fe3+ 

2)  a)v  =  L[Co3+].[Fe2+] 

b)  La  courbe  l/[Fe2+]  =/(r)  est  une  droite  de  pente 
k  =  80  moH.L.s-1. 

3)  +  h  ■  [Co3+] .  [Fe2+]  +  k3 .  [CoOH2+]  .  [Fe2+] 

Or,  d’apres  K2 :  [CoOH2+]  -  2  ^ - 1 . 

[HI 


=*1+  + 
df  1  1  [H 


*3-^21.  [Co3+] .  [Fe2+] ; 


a  =  k\  et6  =  ^.^2  ■ 


©1  )A  =  B  +  C. 

2)  d[4J  _ v  (v_.  +  v2)  =  0 ,  soit : 
dr 

A-! .  [A]2  -  [A*] . (*_! .  [A]  +  3:2)  =  0 


[A*]  = 


V  [Ar 

(*-i  [A]+i2’ 


r\  d[A|  _  v  .  d[B]_d[C] 
dr  dr  dr  z 

D’apres  l’A.E.Q.S. :  v\  -  v_j  =  V2 . 

d[A]  _  d[ff|  _  d[C]  _  kykilA]1 


dr  dr  dr  ( k_  T .  [A]  +  k2) 

4)  La  pression  P  est  proportionnelle  a  la  concentration  en 
molecules :  quand  P  croit,  il  en  est  de  meme  de  k_\ .  [A] ;  si 
Lj.[A]  est  suffisamment  grand  par  rapport  a  k2, 

k  k  2  v  .  .  9 

v  *  — t — .  [A] ;  sous  tres  faible  pression,  v  «  k\ .  [A]1 . 
K-\ 

5)  Sous  forte  pression,  £a  =  Ea\  +  E&  -  Ea-l  I  sous  tres 
faible  pression,  £a  =  Ea[ . 

1)  ■«!,  -  'CHO ;  '«2  =  'CH3 ;  'S3  -  H' ;  'ff4  =  CH3CO . 

2)  Propagation  par  la  sequence  fermee  (4)  +  (5)  de  bilan : 

CH3CHO  =  CH4  +  CO 

3)  (1) :  amorgage ;  (2)  +  (3) :  transfert ;  (4)  +  (5) :  propa¬ 
gation  ;  (6)  terminaison. 

4)  La  vitesse  v  de  disparition  de  l’ethanal  E  s’ecrit : 
dr 

=  k\ .  [E\  +  &3 .  [E] .  [*CH3]  +  &5 .  [E] .  [H*] 

L’A.E.Q.S.  pour  les  concentrations  des  intermediaires  reac- 
tionnels : 


(a): 

(P): 


df'CFI , 


df 

d['CHO] 

df 


=  vi  +  v4-v5-2v6  =  0 


=v1-v2=*0,  (8):  ®i  =  v2-v3  =  0 


d[CH,C  0] 

(y):  - - =v3-v4  +  v5  =  0 

(P)  +  (8)  =  0  conduit  a  v\-  v3  =  0 .  D’ou :  v  =  2vj  +  V5. 
(a)  +  (P)  +  (y)  +  (8)  =  0  conduit  a  2vj  -  2vg  =  0 . 

D’ou  :  .  [£]  =  ^  •  [  'CH3[2 . 


mm,,  rFli, 

v=  — ^j-=2ki.[El  +k$. 


y.[E\w- 


La  reaction  n’admet  pas  d’ordre. 

5)  Pour  des  chaines  longues,  les  vitesses  de  propagation 
sont  beaucoup  plus  grandes  que  les  vitesses  d’initiation  ou 
de  rapture  soit  v3 «  V5 ,  done  : 


d[£]  , 

v=“ir^5" 


,[£]3/2: 


l’ordre  apparent  est  3/2. 

Le  bilan  principal  est  celui  de  la  propagation. 

CD  1)  a)  ls22s22p4-  Conformement  a  la  regie  de  Hund, 
*0*  est  un  biradical. 

b)  Elle  fixe  les  atomes  d’hydrogene  et  absorbe  l’energie 
liberee  par  leur  recombinaison  en  molecules  H2. 


a 
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Corriges 


c)  Le  centre  actif  H*  forme  par  (1)  est  consomme  par  (2), 
mais  regenere  par  (3)  et  (4) :  la  sequence  (2)  +  (3)  +  (4)  est 
done  autonome  par  rapport  a  (1) :  cette  reaction  est  une 
reaction  en  chaine. 

(1) :  amorgage  ;  (2)  +  (3)  +  (4) :  propagation  ;  (5) :  ter- 
minaison. 

2)  a)  La  molecule  M  dans  les  reactions  (1)  et  (5)  est  un  par- 
tenaire  de  choc  qui  echange  de  Tenergie  avec  le  systeme 
constitue  par  les  deux  atomes  de  brome :  dans  (1),  elle  cede 
a  la  molecule  Br2  Tenergie  necessaire  a  la  dissociation  ; 
dans  (5),  elle  absorbe  l’energie  liberee  par  la  formation  de 
la  molecule  Br2  et  permet  sa  stabilisation. 

b)  Le  centre  actif  Br*  forme  par  (1)  est  consomme  par  (2), 
mais  regenere  par  (3) ;  la  sequence  (2)  +  (3)  est  done  auto¬ 
nome  par  rapport  a  (1) :  cette  reaction  est  une  reaction  en 
chaine. 

(1) :  amorgage ;  (2)  +  (3) :  propagation ;  (5) :  terminaison 

c)  (4)  est  un  acte  d’inhibition :  il  ralentit  l’avancement  de 
la  reaction  puisqu’il  consomme  le  produit  HBr  et  regenere 
le  reactif  H2. 

3)  HBr :  propagation  par  la  sequence  fermee  : 

Br*  +  H2  — -  BrH  +  H*  puis  H*  +  Br2  — -  HBr  +  Br* 
debilan  H2  +  Bi2  =  2HBr. 

H2O  :  propagation  par  la  sequence  fermee  (2)  +  (3)  +  (4), 
de  bilan  02  +  2  H2  =  H20  +  2  H*  +  *OH. 

A  Tissue  de  la  sequence  de  propagation,  tous  les  centres 
actifs  n’ont  pas  ete  consommes ;  bien  au  contraire,  de  nou- 
veaux  centres  actifs  ont  ete  crees,  pouvant  donner  nais- 
sance  a  de  nouvelles  chaines  reactionnelles :  la  chaine  se 
ramifie. 


CD  l)Oui, car  N&,h,v> D]Rtv\  =  k\.0di. 

2)  HI  + 11 ;  H*  +  HI ;  H*  + 1* ;  [HI] » [I*]  et  [H-] :  les  plus 
probables  sont  les  chocs  avec  les  molecules  HI. 

3)  Sur  le  plan  geometrique,  les  contraintes  des  deux  processus : 
(a)H*  +  HI  —  H2  +  r  et  (p)  T  +  IH  —  I2  +  H* 

sont  les  memes.  Les  concentrations  en  reactifs  aussi  puisque 
I*  et  H*  sont  formes  par  la  reaction  (1). 

Les  chocs  les  plus  efficaces  sont  ceux  dont  la  barriere  ener- 
getique  est  la  plus  basse.  Calculons  les  energies  de  reaction 
des  deux  processus :  Em = Z)hi  -  Dh2 = - 137  kJ .  mol-1  alors 
que  £rp  =  Z>hi  -  Z)j2  =  +  148  kJ .  mol-1 . 

Le  processus  (3,  endoenergetique,  a  une  barriere  d’energie 
superieure  ou  egale  a  ET p  alors  que  a,  exoenergetique,  a 
une  barriere  d’energie  beaucoup  plus  faible :  les  chocs  les 
plus  efficaces  sont  a. 

4)  Cf  cours ;  2 1*  +  M  — 12  +  M*  ou  2  H*  +  M  —  H2  +  M* 
ou  H*  + 1*  +  M  — *  HI  +  M*. 

Le  processus  est  d’autant  plus  efficace  que  Tenergie  que 
doit  eliminer  le  partenaire  de  choc  est  plus  faible  :  la  prin¬ 
cipal  recombinaison  est  celle  des  atomes  d’iode  (d’autant 
plus  que  H*  a  ete  principalement  consomme  par  p). 

5)  (1)  H-I  +  photon  — -  H*  + 1* 

(2)  H*  +  HI  —  H2  + 1*  (3)  2 1*  +  M  — ^  I2  +  M* 

6)  Non. 


7)  v  = 


1  d[HI]  _  d[H2]  _  d[I2] 

2  d  t  d  t  d  t 


=  v\=h.Qa 


1)  La  reaction  :  2  NO(g)  +  O2  (g)— ’  2  NO2  (g) 
fait  intervenir  trois  entries  et  correspond  a  la  rupture  d’une 
liaison  0=0  et  a  la  formation  simultanee  de  deux  liaisons 
N=0  :  cet  ensemble  est  trop  complexe  pour  correspondre 
a  une  reaction  elementaire. 


2)  La  vitesse  de  la  reaction  decroit  fortement  quand  la 
concentration  de  NO  decroit :  il  est  done  probable  que 
l’ordre  de  la  reaction  par  rapport  a  NO  est  superieur  a  1. 

3)  (2)  etant  un  acte  elementaire,  l’ordre  coincide  avec  la 

molecularite  :  =  2  A'2  •  [N2O2] .  [O2]  - 

d  t 


En  exprimant  la  constante  d’equilibre  en  fonction  des 

t  t-  r  [N2°2l  0 

concentrations  :K\  = - , 

1  [NO]2 


d[N02] 

dr 


^TT.[N0]2.[02]. 

Cu 


La  reaction  (Ox)  admet  un  ordre  global  egal  a  3  :  elle  est 
d’ordre  2  par  rapport  a  NO  et  un  par  rapport  a  O2. 

T,  ,  •  1  £i.&2 

L  expression  de  la  constante  de  vitesse  kox  est :  — q—  . 


L’ordre  observe  est  compatible  avec  les  previsions  de  la 
question  2)  puisque  si  [NO]  est  divisee  par  10,  la  vitesse 
de  (Ox)  est  divisee  par  100  ! 


4)  D’apres  le  loi  d’ Arrhenius :  In  k  =  In  A - — .  En  tra- 

H  R.T 


gant  In  kox  en  fonction  de  1/7",  on  verifie  que  kox  suit  cette 
loi  et  on  determine  E^. 

Une  regression  lineaire  foumit,  avec  un  coefficient  de  cor¬ 
relation  egal  a  0,9999  :  In  kox  =  (-  4,526  +  21 1 1,37  IT). 
Par  identification  :  E^  =  -2111 ,37 R  =  — 17,55  kJ. mol-1 . 
Soit  Er,  ~  - 17,6  kJ .  mol-1. 

“ox 


T  (K) 

150 

180 

210 

230 

K\ 

(L2.moT2.s_1) 

l,41E+04 

L33E+03 

2,53E+02 

L05E+02 

Le  signe  de  £a  est  habituellement  positif,  mais  kox  =  — . 


OtK\  n’est  pas  une  constante  de  vitesse,  mais  d’equilibre. 
La  grandeur  que  Ton  determine  par  cette  regression  est : 

d In kox  _  d In (A'i/c0)  din £2 

dr  “  dr  +  dr  ’ 

so.^  =  dln(^0)  +  ^ 

R.T 2  d  T  R.T2 

_r2<ynM)  + 

“»  dr  22 

.  .  d  In  (K,lc°) 

£a 2  est  necessairement  positif,  mais  si - — — -  est 


suffisamment negatif, la somme R.T2.  ^ 

dr 

peut  etre  negative. 


CD  1)  Non,  car  elle  ne  comporte  aucune  sequence  fermee. 


2)  Non :  - 


3)  A.E.Q.S. 


d[(CH3),C0] 


dr 

dICHjC’O] 

dr 


,  d[C0]  _ 


=  vi  -  v2  =  0 


d[C,HJ 


dfCH,] 


=  vi  +  v2-2v3  =  0 


d[(CH,),CO]_  d[CO]  _  d|CiH6l 
v~  dr  _  dr  _  dr 

=  vi  =  ii.$a. 

La  reaction  n’admet  par  d’ordre. 


4)  D’apres  le  mecanisme  propose :  p  =  1 ;  non.  L’ absorption 
du  photon  fait  passer  CH3COCH3  dans  un  etat  excite  mais 
seule  une  fraction  des  molecules  excitees  subit  la  photo- 
lyse  en  concentrant  leur  exces  d’energie  sur  la  liaison  CC 
qui  se  rompt ;  les  autres  molecules  repartissent  cette  ener- 
gie  sur  toutes  leurs  liaisons  et  ne  se  dissocient  pas. 

(D  1)  (1)  +  (2) :  initiation ;  (3)  +  (4)  +  (5) :  propaga¬ 
tion  ;  (6)  terminaison. 

2)  Cf.  cours ;  on  remplit  le  recipient  de  billes  de  verre 
creuses :  on  modifie  ainsi  Tetendue  de  la  surface  de  la  paroi 
sans  modifier  les  concentrations ;  si  le  deroulement  tem- 
porel  de  la  reaction  est  modifie,  e’est  que  Tune  des  etapes 
de  recombinaison  fait  intervenir  la  paroi  comme  partenaire 
de  choc. 

3)  O2  +  3  H2  +  photon  *  H2O  +  2  H*  +  OH*  +  Hacjs 

4)  et 5)  v  =  +M=2Mo-[° 2) 

La  reaction  n’admet  pas  d’ordre. 

6)  Zero  par  rapport  a  H2 ;  un  par  rapport  a  O2. 

7)  b)  v  tend  vers  00 ;  la  reaction  devient  explosive. 

€D  1)  Le  mecanisme  de  cyclisation  du  6-bromohex-l-ene 
fait  intervenir  les  etapes  (1),  (2),  (3),  (5),  (6),  et  (7).  L’etape 
(4)  est  en  competition  avec  (5)  et  foumit  un  produit  para¬ 


site,  non  desire. 

Analyse  du  mecanisme  propose  : 

AIBN  — >  2  (CH3)2C* — CN  (1) 

(CH3)2C*CN+  Bti3SnH  — > 

fiu3Sn*  +  (CH3)2CH-CN  (2) 
h 

Bu$n*  +  /?Br  — — >  Hex *  +  BufinBr  (3) 

h 

Hex *  +  B«3SnH  — >  Hex  +  Bu3Sn*  (4) 

k r 

Hex • — MCP *  (5) 

MCP'  +  fii/3SnH  — MCP  +  Bi(3Sn*  (6) 

2  Bu3Sn*— ^ — >  S«6Sn2  (7) 

(1)  :  acte  d’initiation  ou  d’amorgage. 

(2)  :  transfer! 


(3),  (5)  et  (6) :  propagation  pour  la  formation  du  methyl- 

cyclopentane 

(7)  terminaison. 

La  sequence  (3)  +  (5)  +  6  fait  intervenir  les  intermediaires 
reactionnels,  But, Sn*,  Hex '  et  MCP*,  qui  sont  altemative- 
ment  consommes  et  regeneres.  Cette  sequence  est  done 
fermee ,  ce  qui  caracterise  une  reaction  en  chaine. 
Remarque : 

La  sequence  (3)  +  (4)  est  egalement  fermee  :  les  interme¬ 
diaires  reactionnels,  But, Sn*  et  Hex*  y  sont  altemativement 
consommes  et  regeneres ;  e’est  la  phase  de  propagation 
pour  la  formation  du  6-bromohex-l-ene. 

2)  Par  definition,  la  vitesse  de  formation  du  methylcyclo- 

d[MCP] 

pentane  est  Vf  mcp  =  +  — : - . 

d  t 

D’apres  le  mecanisme,  le  MCP  ne  figure  que  dans  l’acte 
6,  done  :vfMCP  =  % 

On  en  deduit :  Vf  mcp  =  h  •  [MCP*] .  [B1/3S11H]. 

De  meme  :  Vf  Hex  =  ^'4  •  [Hex*] .  [Bi^SnH]. 

3)  •  Pour  appliquer  l’A.E.Q.S.  a  un  compose,  il  faut  que 
celui-ci  soit  un  intermediaire  reactionnel  /  forme  par  une 
reaction  difficile  et  consomme  par  un  ensemble  d’autres 
reactions,  dont  Tune  au  moins  est  beaucoup  plus  facile  que 
la  reaction  de  formation  de  /.  Apres  une  periode  d 'indue- 
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Corriges 


tion,  la  concentration  de  /  reste  faible  par  rapport  aux 
concentrations  des  reactifs  (en  debut  de  reaction)  et  des 
produits  (vers  la  fin  de  la  reaction)  et  sa  vitesse  globale  de 
formation  est  negligeable  par  rapport  aux  vitesses  de  for¬ 
mation  des  produits  et  de  disparition  des  reactifs  de  la  reac¬ 
tion.  Pour  un  systeme  ferme,  de  volume  constant,  la 
concentration  de  /  est  alors  dans  un  etat  quasi  stationnaire : 


d  f 

•  D’apres  l’A.E.Q.S.  appliquee  a  l’intermediaire  reaction- 

i  tj  .  d[Hex*]  n 

nel  Hex  : - =  v3  -  V4  -  v<t «  0 

d  f 


soit : 

*3 .  [S«3Sn#] .  [RBy]  -  [Hex*] .  (*4 .  [Bu3 SnH]  +  £5)  =  0  (a) 
D’apres  l’A.E.Q.S.  appliquee  a  l’intermediaire  reaction- 


nelMCP.:M=V5_V6,0; 


soit  k5 .  [Hex’]  -  k6 .  [B«3SnH] .  [MCP‘]  =  0  ((5) 


4)  a)  De  (|3) ,  on  tire  :  [MCP']  = 


i’5.[Hex*] 
A6.[Bu3SnH]  ' 


_4mcp  =  d[MCP]/df  =  d[MCP] 
vf  Hex  df  Hex  |/dt  d[Hex] 

Or,  d’apres  les  expressions  du  3) : 
ff  MCP  _  h  •  [MCP*] .  [fl»3SnH]  _  A6.[MCP*] 
vt  Hex  h  •  [Hex'] .  [B«3SnH]  i4.  [Hex*] 


D’apres  4)  a),  on  a  done  : 


d[MCP]  _  k5 
d[Hex]  ”  (t4.[B«3SnH]' 


En  supposant  que  la  concentration  en  B«3SnH  reste 
constante  au  cours  de  la  reaction : 


([MCP](f)-[MCP](0))  = 

( - - - 

\kA.[Bu^nR]) 


.([Hex](f)-[Hex](0) 


La  solution  initiale  ne  contenant  aucun  des  produits  de  la 
reaction,  on  a  done  : 


[MCP](0  = 


k 5 

£4.[B»3SnH]) 


•mm- 


c)  Pour  realiser  la  condition  «  concentration  en  Bm3  SnH 
constante  »,  on  utilise  un  exces  de  ce  reactif. 


5)  A  60  °C :  A'4  =  4,43 . 106  mol"1 .  L .  s"1  et 
i5  =  8,34. 105  s_1. 


La  difference  entre  les  unites  de  ces  deux  constantes  de 
vitesse  traduit  la  molecularite  differente  des  deux  actes  ele- 
mentaires :  (4)  est  bimoleculaire  et  la  reaction  est  d’ordre  2 ; 
(5)  est  monomoleculaire  et  la  reaction  est  d’ordre  1. 

Plus  de  95  %  de  produit  cyclique  et  moins  de  5  %  d’hex- 
1-ene  a  60  °C  en  fin  de  reaction,  correspond  a  un  rapport 

IMCPU  9i  =  19.Soit - 

[Hex]  5  A4.[B«3SnH]) 


»19. 


D’ou,  avec  £4  =  4,43. 106  mol  1 .  L .  s  1  et 

k5  =  8,34 . 105  r1,  [Bu3SnH]  st  9,9 .  ir3  mol .  L"1. 


.  .  ml] 

1  '  df 

=k.[i].m-kpmm-k,.iMi].  ([«;]+£  [m;i)=o 


m'n\ 

i=n-~ir 

=Ap.[M^l].[M]-tp.M.[M]-A,.[jrj.  ([M;]+£  [Mj]Uo 


On  neglige  [M],\  devant  £  [M*]  ;  on  somme  de 


l/=i "  J ) 

j=  1  a  oo  et  l’on  considere  que  lim^—.,*  [M‘n]  =  0 . 


D’ou : k.[I].[M]-kt.  £  [M']\  =0. 

\j=  l  J  I 


En  remarquant  que  =  0 ,  e’est-a-dire  : 


2k\[In\-k[Y].[M]  =  0,  on  a  f  £  [M']\  =  (2  k{  [In]lk,)112 ; 
\j=  1  5 1 

d’ou  la  relation  demandee. 


©  1)  Le  methane  est  incolore  ;  il  n’absorbe  done 
aucune  radiation  visible.  En  revanche,  le  dibrome  qui  est 
rouge,  absorbe  les  radiations  bleues  et  violettes.  L’energie 
d’une  mole  de  photons  bleus  M^.h.cfX  est  de  254,7 
kJ.mol-1  superieure  a  l’energie  de  la  liaison  covalente 
simple  Br-Br  (192,9  kJ .  mol-1).  L’ absorption  par  une  mole¬ 
cule  de  dibrome  d’un  photon  bleu  peut  done  provoquer  sa 
rupture  homolytique. 


2)  Cf.  cours. 

3)  a)  Pour  des  actes  elementaires,  l’ordre  et  la  molecula¬ 
rite  coincident :  =  1/2  k\ ./.  [B^] ; 

v2  =  *2.[Br*].[CH4]  ;  v3  =  k3 . [*CH3] . [Br2] ; 

v4  =  A4 .  [’CH3] .  [HBr]  ;  v5  =  k5 .  [Br-]2 .  [M] ; 
d[Br,] 

v=  — (J)-  =  Vl  +  V3-V5 

=  1/2  ki [Br2]  +  k  ■  ['CH3] .  [HBr]  -  k5 .  [Br-]2 .  [M] 
b)  A.E.Q.S.  pour  les  concentrations  des  centres  actifs,  Br' 
et  'CH3. 


(a) 


0) 


d[Br*| 

df 

d['CH,[ 


=  2vj  -  V2  +  v3  +  v4  -  2v5  «  0 


jj—  =  v2-v3-v4  =  0 

a)  +  ((3)  donne  :  2  (v3  -  V5)  =  0  ce  qui  conduit,  dans  v, 
d[Br2] 


df 


=  Vl  +  V3-V5  =  V3 


d[Br 


^  =  v3  =  A3.[Br2].[-CH3] 


(P) :  [-CH3]  = 


A2.[CH4] 

A,.|B,,|  +  fe4 .  [HBr] 


[Br'l 


©i)vi=2 k-m 

2)v  =-  <^=k.[I].[M]  +  kr[M]  1  [Mj] 

-  vi  +  kp.  [M]  1[M'] 
d[Af‘] 

On  ecrit  que  :  V/ ,  ^  =  0  soit : 


v i  —  V5  ~  0  d’ou  :  [Br*]  = 


klJ  i’lBr2) 


2k,.  [M]' 


v  =  *3 .  [Br2] . 


hJCHj] 


M 

*3.[BR2]  +  Jfc4.[HBr]  V  2k j . [M] 


-[Bra] 


/  M  [CH4] .  [Br2] 1/2 
V  k2'\j  2 ky[M]'l  *4.[HBr]\ 
I  I,.!  Br,]) 


lous  les  participants  etant  assimiles  a  des  gaz  partaits : 
VX,px=[X].R.T  ;  P  =  l[X].R.T=[M]-R-T 

,,  ,  d/2B,2  ,,  PcH4-(/>B r,)1/2 

d  ou  — -±=-k  . 


df 


„  1/2 


1  + 


^4  •  PHBr 

^•PBr 


avec : 


4)  a)  Graphiquement 

't= 0 


dPR 


=  1,05.10  2 ton.s  1 . 


V  ®  d’™: 

A'  =  8,0.10"5s_1 

b)  D’apres  le  schema  reactionnel  propose,  k1  est  propor- 
tionnel  a/1^2 . 

Done  a  temperature  constante,  on  doit  avoir : 

m 

m ' 


II  y  a  done  accord. 


©  1)  a)  Les  elements  oxygene  et  azote  appaitiennent 
a  la  seconde  periode  et  se  trouvent  respectivement  dans  les 
16e  et  15e  colonnes  de  la  Classification, 
b)  Formule  de  Lewis  du  dioxygene  :  0=0 

2)  Concentration  de  dioxygene  dans  l’atmosphere  au  niveau 
de  la  mer  a  300  K  : 

«2  =  — .  =  4,8 . 1024  molecules .  m-3 

1  5  R.T 

=  4,8 . 1018  molecules .  cnr3. 

3)  Les  reactions  trimoleculaires  sont  rares,  car  la  probabi- 
lite  de  choc  diminue  avec  la  molecularite  du  choc. 

41.  fHPI  =  ^HL 
df  df 

= k  -  [02]  -  k .  [0] .  [02] .  [N2]  +  jc .  [03]  -  kd .  [0] .  [03]  ; 

soil  =ja.«2  -kb.ni.n2.nn+jc.n3 -ki.ii^n,. 
df 

_  d[02]  _  d«2_ 
df"  _  df" 

=  -;«•  [02]  -  Ab .  [0] .  [02] .  [N2]  +;c  .  [03] 

+  2Ad .  [0] .  [03]  =  0 ; 

soit-  ja.fi2  —  Ab . «t . n2 . «n  +7c •  n3  +  2Ad./i, ,n3  =0. 

.  d[03]  _  d«3 
df  df 

=  kb.[  0] .  [02] .  [N2]  -jc.  [03]  -  kA.  [0] .  [03] 

=  kb.ni.n2.i iN-jc.n3 -Ad.ni.n3. 

5)  N2  est  un partenaire  de  choc  qui  absorbe  l’energie  libe- 
ree  par  la  formation  de  la  molecule  d’ozone  et  permet  sa 
stabilisation. 

6)  a)  n\  et  n3  sont  tres  inferieures  a  n^. 

b) Dans  ^-,;a.n2  «;c-«3  et  ^-«3  « 

„  d«i 

Done:  —  =-Ab.ni.n2.nN+jc.n3. 


n\  atteint  sa  valeur  d’equilibre  quasi  instantanement. 
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Corriges 


D’ou :  «i  = 


J  c-»3 

4-"2-«n' 


c)  En  eliminant  les  reactions  (a)  et  (d),  on  obtient : 

=  *b  •  «1  •  «2  •  "N  -7c -«3  -  *d  •  «1  •  «3 

=  Ab .  /?! .  n2 .  nN  -7  c .  «3  =  0. 

Le  systeme  se  trouverait  dans  un  etat  stationnaire  des  le 
debut. 

m\  \  d/2 1  d/ll  r\  I 

7)  a)  ~a*  +  =7a-«2" 2Ad.ni-"3- 

at  at 

D’apres  8) :  =  0  et  n\  =  . 

dr  k.n2.nN 


Done  :^1=j1.n2 


2*d.;'c-(«3> 


dr  A-b.n2.«N 

Le  rapport  ni  /  «n  restant  egal  a  0,25  : 
d«3 

~77=h-n  2- 


2tb.(n2)2 

•  Par  definition,  la  valeur  limite  de  /13  est  independante  du 
temps ;  done : 

^•Jc(»3lia)2 


h-n2 


=  0. 


2M«2)2 

^•Jc-("3)2 


•  -22-  =/a.«2-  >jc '  "'v'  .qui  est  de  la  forme  B-A.xz. 
it  -  2kb. (n2)2 

D’apres  les  indications  de  Tenoned,  la  solution  de  l’equa- 

tion  differentielle  :  —  =  B  -  A.  x2. 
d  t 

avec  la  condition  initiate  x  =  0  a  t  =  0  est : 
x=  j B_  l-exp(-2y A.B.t) 

V  A  '  1  +  exp(-2v'A.B.r)  ' 


2  U-B  = 


2fc;l  v/a  ‘jc  , 

4 -"2 


dim =r2. 

L6.rl.L~ 3 

T  =  j  ,  homogene  a  un  temps,  est  done  la  constante 

de  temps  du  phenomene. 

On  en  deduit : 


"3(0=J^.(«2)3/2. 
V  *d-7c 


1  -  exp| 


\  i+exp(f) 


2\S7b  ' 


4  -"2 

24  v/a  v/c 


b)  Application  numerique  :  x  =  7 . 1 
«3lim  =  0,7 . 1012  atomes .  cm-3. 


1  s  «  22  ans  ; 


©  1)  [H2]  est  tres  superieure  a  toutes  les  autres  concen¬ 
trations  ;  il  y  a  alors  degenerescence  par  rapport  a  H2. 
dfCHJ 

2)  +  — ^-= -  =  -  .  [,CH3]  en  appelant  la  constante 

apparente  de  vitesse. 

[’CH3](0  =  TCH3](0) .  exp(-  k\ .  t) 

AM  =  c .  t ,  car  les  radicaux  sont  entraines  par  le  courant 
de  dihydrogene. 


3)  In 


[CH3]2 


=  k(t2-t{). 


Comme  In 


[CHJ 

[CHJ 


""t 


et  t2-h  = 


d')  —  d] 


k]  = 


112s-1 


©  1)  La  vitesse  de  la  reaction  peut  etre  definie  comme 
la  vitesse  de  formation  du  complexe  bimetallique,  soit  V2. 
D’apres  TA.E.Q.S.  appliquee  au  centre  actif  Cr(CO)s : 
vi  =  v_i  +  V2 ;  d’ou : 

k\ .  [Cr(CO)6] 


[Cr(CO)5]  = 


On  en  deduit :  v 


^-1  •  [CO]  +  7'2 .  [Cr(CO)6] 
4.4.[Cr(CO)6]2 


fc-i .  [CO]  +  k2 .  [Cr(CO)b]  ’ 
la  reaction  n’admet  pas  d’ordre. 

2)  Pour  t  ~  0,  on  peut  considerer  que  [CO]  =  0,  on  peut 
done  negliger  v_i  devant  V2 ;  alors  v  ~  V(,  la  reaction  est 
d’ordre  un  par  rapport  au  reactif. 

4Cr(CO)5] 


3)vd  =  - 


d  t 


=  v_i  +  v2 


=  (Li.[C0]+^2.[Cr(C0)6]).[Cr(C05]. 

4)  a)  Pour  que  la  reaction  soit  de  pseudo  premier  ordre  par 
rapport  a  [Cr(CO)5],  il  faut  que  le  premier  facteur  soit 
constant.  A  t  =  0,  ce  facteur  vaut  k_\.CQ.XQ  +  ki  cq.(1  -xq). 
Les  constantes  etant  du  meme  ordre  de  grandeur,  ce  fac¬ 
teur  est  peu  different  de  Pour  qu’il  le  demeure,  il 
faut  que  xq  soit  negligeable  devant  un. 

b)  vd  =  &2  •  c0  •  [Cr(CO)5]  =  k’ .  [Cr(CO)5] . 

c)  Par  regression  lineaire  k'  =/(cq),  on  obtient 

ky- 
0,3, 

5)  a)  vd= (1,2. 10-2  k_  1  +  0,3 . 10"2  k2)  [Cr(CO)5] ;  d’ou  la 
constante  de  pseudo  premier  ordre :  k"  =1,2 . 10-2  k_\  + 107. 

b)  k”  =  In2/T”  ;  k”  =  5,3 . 107  s_1 

et  k_  j  =  3,58 . 109  L .  mol-1 .  s_1. 

©  1)  CO  +  H2  =  H2CO. 

•  Dans  les  conditions  de  Texperience  et  en  T absence  de 
lumiere,  le  melange  (CO  +  H2)  est  cinetiquement  inerte  ; 
aucun  des  reactif s  n’absorbant  le  rayonnement  utilise,  la 
lumiere  est  sans  effet. 

•  La  vapeur  de  Hg  absorbe  fortement  la  lumiere  emise  par 
une  lampe  a  mercure  :  e’est  le  phenomene  de  resonance. 
Les  atomes  de  mercure  sont  alors  dans  un  etat  electroni- 
quement  excite  ;  au  cours  de  chocs  inelastiques  avec  ces 
atomes  excites  Hg*,  les  molecules  de  H2  regoivent  suffi- 
samment  d’energie  pour  se  dissocier. 

•  Le  seul  role  de  la  vapeur  de  mercure  est  de  rendre  le 
melange  reactionnel  sensible  a  la  radiation  utilisee. 

2)  (1)  +  (2)  :  initiation  ;  (3)  +  (4)  :  propagation  ; 

(5) :  terminaison. 

3)  Oui,  car  le  choc  HC*0  +  HC’O  peut,  si  la  disposition 
relative  des  deux  radicaux  est  convenable,  conduire  a  l’eta- 
blissement  d’une  liaison  CC  et  done  a  la  formation  d’une 
molecule  de  glyoxal  OHC-CHO. 

3[h,j  d[co] 

~dT=V2  +  V4  ;  “  d/  ' 


4)  Non  :  -  - 


-=v3-v5; 


d[H,CO] 

+ - T. -  =  V4  +  V5 


it 


5)  A.E.Q.S. 


d[HC‘0] 

+  it  '=Vr 


V4  —  2V5  ~  0. 


d[H*] 

df 


=  2  V2  -  V3  +  V4  «  0  d’ou :  V2  =  V5. 


d[H2]  d[CO]  d[H,CO]  x 

d  t  dr  dr 
A.E.Q.S.  pour  Hg*,  vi  =  v\=k\.  $a. 

v  =  4.^a  +  4-y/fL".[H2].®Ia/2 

La  reaction  n’admet  pas  d’ordre. 

©  1)  02  :  25  % ;  N2 : 17  % ;  H20 : 56  % ;  NO :  4  % 
grace  au  a) ; 

H2  : 0,5  % ;  HO  :  1,7  %  grace  au  b). 

4  NH3  +  02  =  2  N2  +  6  H20 
ce  qui  correspondrait  aux  pourcentages : 

02 : 27,2 ;  N2 : 18,2 ;  H20  :  54,5. 

NO  est  forme  grace  a  l’exces  de  O2,  par  la  reaction  secondaire : 

2  NH3  +  5/2  02  =  2  NO  +  3  H20 

2)  N2O,  NH2  et  NH  qui  ne  figurent  pas  dans  le  melange 
analyse  a  40  mm  de  T  orifice  du  bruleur,  OH  et  H2,  qui  y 
figurent  a  l’etat  de  traces. 

Entre  0  et  17  mm,  puisque  la  composition  du  melange  est 
pratiquement  constante  au  dela  de  17  mm.  Les  seules  reac¬ 
tions  qui  pourraient  encore  se  produire  sont  celles  de  OH 
sur  H2  ou  celle  de  NO  sur  O2. 

3)  La  lumiere  emise  par  la  flamme  est  due  aux  photons 
emis  par  les  especes  excitees  qui  se  desexcitent. 

Chapitre  6 

Dans  les  chapitres  6  a  8  : 

^  represente  la  relation  entre  deux  enantiomeres 
* '  74  represente  la  relation  entre  deux  diastereoisomeres 


H,C 


ch3 


c =0 

Qa)  0^  b)  h2c  ■=  c  —  c  —  0  —  ch3 


c=o 


H,C' 


c)  C- 


" H  d)  °^C^C^H 


c  c 
I 

H 


I 

h2c  ch, 

^C=CH2 

H,C^ 


Corriges 


©a) 


5  a)  b)  H 

^  HjC  \  .OH  k3C 

— c' 

A  \x  / 

H.CCH,  /  V  CH,  HO 

a  H 

H%  /Br  H^ 

0  sC~<  d) 

HO^  V"H  H3C  5 

CH,  CH3 


ch2ch3 


^och3 

y  'CH2CH3 
CH(CH3)2 


fl  a)  Definition  :  voir  §  3.1.1 

Conformations  decalee  et  eclipsee  de  l’ethane  (doc.  10)  et  du  butane 

(doc.  14) ;  conformations  du  cyclohexane  (doc.  18, 19  et  23). 


G$ 4  J^H 

N - N 


(N  en  arriere) 


H 


b) 


H 

H^, 


/ 


H 


(N  en  arriere) 


d)  H 


X 


.0 — H  \  .0 — H 

,3c — c: 


«"7 

H 


m 


e) 


fl  Meme  allure  que  pour  T  ethane  mais  barriere 
d’energie  plus  importante 


1)  conformations : 


eclipsees 


La  plus  stable  des  deux  conformations  chaises  est  celle 
dont  tous  les  substituants  sont  en  position  equatoriale. 

CD  Definition :  voir  §  4.1.2. 

Exemples :  doc.  31  et  32. 

HO  CH3 

A  I  I, 

@  1)  a)  H,C-  C-CH,-CH3 ;  b)  pas  de  C 

OH  i 

c)H3C-C*-CH2-CH2-CH3  d)  H3C*-C-C 
H 

OH 

e)  H3C-C*-C*-CH2-CH3 


CD  a)  Conformations ;  b)  configurations ;  c)  identiques ; 
d)  configurations ;  e)  conformations. 


CD  a)  -C(CH3)3  >  -CH(CH3)-CH2-CH3 

>-CH2-CH(CH3)2  >-CHrCH2-CHrCH3 


b) 


/CH, 

,CcCH3 


/  .CH, 
-C-C-H 
\  H 


/CH3 

c-ch3 
/  Oh3 

.  /H 

-C  —  C-H 
'H 


|  indetermination  au  rang  2  f 


0  atome  determinant  la  priorite  du  groupe 


d)  <  ;  e)  > 


m 
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Corriges 


©^CH: 


=ch2 

JO 

C^H 
/  H 


-C-(C)-o 

\© 

H  H 

\  6  5/ 

,  .c — c  4 
-C/7  V-H 

\2  3/ 

c=c 

/  \ 


-CH2I 

2) 

Y 

A 

chY 

-C-H 

H 

© 

CD 

CD1) 

-C=C-CH3 


ch3  h 


/  » 

/(c£° 


1/ 


'(C)^= 


-cAc,^ 


(0 


•  Indetermination  au  rang  1.  Au  rang  2, 1  rend  -CH2I 
prioritaire  ©,  puis  © :  (C,  C,  H)  <  (C,  C,  C) 

•  Indetermination  au  rang  2  pour  les  deux  demiers.  Au  rang 
3,  ^determination  pour  la  branche  prioritaire  (C,  C,  C) ; 
levee  d’indetermination  au  premier  prioritaire  de  la  branche 
de  seconde  priorite  ( C ,  C,  H)  >  ( o  ,0 ,0). 

D’ou :  ©>©>©>©. 

b) 


0 


nh2  0  0 

//  /  //  // 

-c  >-cv  >-c  > -c  >-ch2nh2 

V..  V  V,.  Y 


OH  0  CH3 

(0,0,0)  (0,0,  N)  (0,0,C)  (0,0,  H) 

c) 


n-ch3 


(N,  H,  H) 
N-H 


-C 


-C=N 


-C 


NH, 


(C,  C, -•),  (H,  H, 


\ 

NH, 


Au  rang  3 : 

•)  >  (C,  C,  •  •),  (o ,  o,  o)  >  (C,  H,' 


N(CH3)2 

-c(-N(CH3)2 

ch3 

(C,  C,"),(C,  c,' 


n-ch3 


-c, 


-)  >  (C,  c,  • 


ch3 

),  (0,0,0) 


®a)i  b  Iff 

c)  6  I 

Ch2ci  h  1 

5-i>H  \2/CH3 

H3C— C  CnilOH 

Vc - Hi 

Cl"/  S  S  «>H 
H  CH2OH 


H3CV  o 
- c 

/>*"/«  s  V2 

Br  O 


Ph 

>CH3 


©  I 


h3c, 


V- 

", 


H"'/ 

OH 


0 

II 

c 

JJ  OH 

H 

OH 


C  -OH  >  — C  >  — CH3  >  -H 
0 

2  //  3 

C  OH  >  — C  >  — C  >  -H 
\ 

OH 


,ch2ch3 

12  )  C2:  ^OH>-C3>-C'H3>-H 

-H  C3:  -Cl>-C2>-C4>-H 


OH  0 


nh2 

ou  C6H5-CH2-CH-CH3 

C:  -NH2  >  —  C  >  -CH3  >  — H 


CH3  0 

,0  3  I2  \// 

ou  C6H5-CH2-CH-C 


C:2  -COOH  >  -C>  — CH3  >  -H 


NH, 


\>H 


COOH 


2) 


*J2 

Ph  CH/<2>CH3  Ph  cr2' ^  "ch3 

(H  en  arriere)  (H  en  arriere) 

1)  La  mesure  peut  etre  de  +  120°  ou  de  -  240°.  On 
ne  peut  conclure. 

2)  Par  dilution,  la  valeur  absolue  de  Tangle  de  rotation  doit 
diminuer  si  la  substance  est  dextrogyre. 

©  a )Z;  b )E\  c)Z. 

a)  0  b)  6  o 

\=^0H  ^^OH 

CD  3ff,6£ 

©  a)  Stereoisomeres  de  conformation :  (2 R,  3 R) ; 

b)  diastereoisomeres :  (2 R,  3 R)  et  (2 5,  3 R) ; 

c)  identiques  (2 R,  3 R) ;  d)  diastereoisomeres  (2 5,  35)  et  (25, 
3 R) ;  e)  stereoisomeres  de  conformation  (2 R,  3 R). 

€D  a)  Identiques  (achirales) ;  b)  configurations  enan¬ 
tiomeres  ;  c)  configurations  enantiomeres,  (5)  et  ( R ) ; 

d)  diastereoisomeres  de  configuration ;  e)  conformations ;  f) 
et  g)  configurations  diastereoisomeres. 

CD»> 


configuration  E 


configuration  Z 


Le  doublet  libre  de  Tatome  d’azote  est  localise,  il  en  resulte 
deux  directions  de  la  liaison  N-CH3 . 


1  \)H 


m 

a) 


V  / 
h*T“£  ' 

ch3  h  ch2ch3 

2R  A  3S 


couple  R*  S* 
s' 


w 

h  ("'H 

ch3ch2  h  ch3 

3  R  A  2  S 


Cl 

\  3  2  / 

/C^H 
H  CH3  CH3 
35  2  S 


Cl 


* 

Cl 

\  2  3  / 

H^} 

CH3  H  CH3 
2  R  3  S 

(achirale)  meso 


CD  a) 


OH 

h3c  h  S 

2  stereoisomeres  enantiomeres 

b)  3  C* :  8 stereoisomeres, 4 couples denantiomeres : 
(15, 2 ff,  3 ff)  et  (Iff,  25, 35) ; 

(Iff,  2ff,  3ff)  et  (15.25.3S); 

(15, 25, 3ff)  et  (Iff,  2ff,  35) ; 

(15, 2 ff,  35)  et  (Iff,  2 S,  3 ff). 

c)  6  C* :  26  -  64  stereoisomeres 


8  C*  :  28  =  256  stereoisomeres 


62 


Corriges 


€D  Voir  document  ci-dessous : 


(A,  B)  et  (C,  D) :  couples  d’enantiomeres. 


€D  A :  2  configurations  achirales  diastereoisomeres  (cis 
et  trans  cyclaniques) ; 

B  :  2  configurations  chirales  enantiomeres ; 

C :  4  configurations  chirales,  deux  couples  d’enantiomeres ; 

D :  4  configurations  chirales,  deux  couples  d’enantiomeres. 
Nombres  doubles  si  la  configuration  Z  de  la  double  liaison 
C=N  est  envisagee  en  plus  de  la  configuration  E  donnee.  On 
obtient  alors  des  diastereoisomeres. 


€D  A :  achirale,  pas  de  stereoisomeres ; 

B :  3  stereoisomeres,  un  couple  d’enantiomeres  et  une  mole¬ 
cule  achirale  B\ : 

C :  4  stereoisomeres  dont  C\,  deux  couples  d’enantiomeres : 


B 1 


0 

/\ 
vC  —  c 


H"7S  H 
H^C  CH, 


0 

/\ 
aC  — 


H""7  s%>ch2ch3 


H,C 


CD1* 


OH 


N.B. :  La  symetrie  par  rapport  a  un  plan  ne  change  pas  la 
configuration  de  la  double  liaison  C=C. 


2)  2C*  et  une  double  liaison  C=C  presentant  2  configura¬ 
tions  possibles,  soit  23  =  8  stereoisomeres,  4  couples  d’enan¬ 
tiomeres  : 


fpfr  1)  Voir  §5.5.1. 

2)  S’inspirer  du  document  53.  La  recristallisation  dans  un 
melange  eau-ethanol  permet  de  recuperer  des  cristaux  du 
diastereoisomere  R,  R  en  principe  purs. 

La  solution  contient  le  diastereoisomere  S,  R  et  la  faible  pro¬ 
portion  du  R,  R  non  cristallise.  L’enantiomere  S  de  l’acide  sera 
peut-etre  obtenu  un  peu  moins  pur  que  l’enantiomere  R. 

€D 


Ph 


conformation  la  plus  stable  (groupe  Ph  equatorial) 
A  =-  13,0  kJ.  mol-1 

Definition  de  A:cf.§  3.4.1  et  doc.  24  et  25. 

a> 


O  b)  OH 


2  enantiomeres  2  enantiomeres 


4C*,  mais  seulement  23  =  8  stereoisomeres.  La  configuration  de 
l’atomede  carbone  entetedepont  *  ne  peut  etre  inversee. 
e)  *  *^-Cl  8C*,  mais  seulement  deux  enan- 

Brv.  /]  +/1  tiomeres  (cette  structure  et  son 
image  dans  un  miroir  plan)  ;  les 
configurations  des  atomes  de  car- 
bone  aux  sommets  du  cube  ne  peu- 
vent  etre  inversees  separement. 


€&z)R; 

b)  2  Z,  45, 5  E  (Z  prioritaire  sur  E). 

c)  25,  C  non  asymetrique,  45. 

€D  Configuration  R. 


CD  La  triple  liaison  substitute  est  prioritaire  devant  le 
noyau  benzenique  substitue.  Configuration  :R,R. 


CD 


CD  a)  Diastereoisomeres. 

b)  Configurations  enantiomeres. 

c)  Deux  conformations  chaises,  inverses,  et  superposables ; 
meme  configuration  tra/w-cyclanique. 

CD  3  stereoisomeres  de  configuration  : 

1  couple  (R*,  R*)  d’enantiomeres  et  1  meso  (R,  5)  achiral. 

CD  i)  2C*  :  4  stereoisomeres  de  configuration. 


2)  3)  et  4) 

C1:—  OH 

>— c2  — c3  >  — 

c  -c  > 

"<Q 

C2:— NH 

>— c1  — c  >  — 

c3— H  > 

^H 

^H 
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r 


\CH3 


CH, 


2C*,  done  4  stereoisomeres,  2  couples  d’enantiomeres. 


3  atomes  C*  :  23  =  8  stereoisomeres 


€E  i) 


Le  deuxieme  cycle  ne  peut  plus  etre  represente  en  pers¬ 
pective  en  conformation  chaise. 

Les  deux  conformations  A  et  A'  sont  chirales  et  enantiomeres 
l’une  de  l’autre.  A  l’equilibre :  melange  racemique. 


m  La  recherche  des  stereoisomeres  de  configuration 

est  menee  selon  la  position  relative  des  groupes  -OH  par  rap¬ 
port  au  plan  moyen  du  cycle :  six  groupes  OH  du  meme  cote, 
puis  5,  puis  4,  puis  3.  En  considerant  chaque  fois  les  enan¬ 
tiomeres  eventuels,  tous  les  cas  sont  ainsi  envisages.  Soit  9 
stereoisomeres  de  configuration,  dont  un  seul  couple  d’enan¬ 
tiomeres.  Avec  6  atomes  C*  asymetriques,  il  y  a  au  maxi¬ 
mum  26  =  64  stereoisomeres  de  configuration. 


OH  OH  OH  OH 


OH  OH  OH  OH 


/ 


OH  OH  OH  OH 

/ 


trace  d'un  plan  de  symetrie  perpendiculaire  au  plan  de  figure - 


TT^  I  ATT  ATI 


molecule  achirale  (le  milieu  du  segment  C^-C2, 
commun  aux  deux  cycles,  est  centre  de  symetrie). 

L’inversion  de  conformations  chaises  transformerait  les  liai¬ 
sons  equatoriales  en  liaisons  axiales  non  permises  par  la  geo¬ 
metric  du  cycle.  Cette  inversion  n’est  pas  possible. 

2)  Cf.  ci-dessus. 

A  et  A'  sont  deux  conformations  enantiomeres  de  la  confi¬ 
guration  cis ;  B  est  la  configuration  trans. 

3)  La  configuration  trans  est  plus  stable  que  la  cis :  pour 
chaque  cycle  dans  la  configuration  trans ,  les  jonctions  sont 
equatoriales  alors  que  dans  la  configuration  cis,  1’une  est 
axiale  et  l’autre  equatoriale. 


© 


N.B. :  La  configuration  de  la  double  liaison  intracyclique 
ne  peut  etre  changee.  II  n’y  a  done  que  4  stereoisomeres 
de  configuration. 


0)  i) 


€H2— O' 

Na®  IoPhnpiC* — 0. 
I 


(CH2)16-CH3 


^c/(CH2)16-CH3 


0 


HO— p— 0— CH2 
\0/ 

1C*,  2  configurations  enantiomeres.  Ici,  configuration  R. 

2)  2C*,  4  configurations  stereoisomeres,  dont  deux  couples 
d’enantiomeres.  L’une  des  configurations : 

/H 

R— 7CH=CH— R' 

R"-\  /JV* 

A 0  H  0H 

4)/  0  SR 

e 


©  l) 


IR,2R  OCH3 

2)  a)  et  b)  Cf.  ci-dessus.  c)  Le  conformere  le  plus  stable 
est  celui  pour  lesquels  les  groupes  -OCH3  sont  en  position 
equatoriale,  e’est-a-dire  le  premier  conformere. 

3.  a)  b)  et  c) 


/  \ 

OCH3  OCH3 
cis 

achiral,  identique  a : 


OCH3  OCH3 

4)  a)  7  autres  stereoisomeres  dont  2  couples  d’enantiomeres. 

b) 


H 


cis  H 


H 

"0//V 


H  cis 


©  1)  Equation-bilan  de  la  combustion  : 

CvHvO,  +  (.v  + 1  - 1)  02  —  x  C02  +  |  H20 
x~ 4]  y  =  8 ;  z~  l=> C4H8O 

2)  Le  compose  C^gO  derive  de  l’hydrocarbure  C4H8 
(-0H  remplace  par  -H) :  celui-ci  possede  une  insatura¬ 
tion  par  rapport  a  l’alcane  C4H10.  II  y  a  done  une  double 
liaison  C=C  ou  C=0  ou  un  cycle. 

3)  32  isomeres  dont : 

•  3  avec  double  liaison  C=0  (butanal,  butanone, 
2-methylpropanal) ; 

•  6  alcools  avec  liaison  C=C{R )  et  (S)-but-3-en-2-ol, 
but-3-en-l-ol,  (Z)  et(£)-but-2-en-l-ol,  2-methylprop-2- 
en-l-ol) ; 
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•  5  etheroxydes  avec  liaison  C=C  ((Z)  et  (£)-l-methoxyprop- 
1-ene,  3  methoxyprop-l-ene,  ethoxyethene,  2-methoxyprop- 
1-ene)  et  1  avec  cycle  (le  methoxycyclopropane) ; 

•  7  alcools  cycliques  (cyclobutanol,  1-methylcyclopropa- 
nol,  4  stereoisomeres  du  2-methylcyclopropanol,  cyclo- 
propylmethanol) ; 

•  9  ethers  heterocycliques  (tetrahydrofurane  (ou  oxolane), 
2  enantiomeres  du  2-methyloxetane,  3-methyloxetane  (achi¬ 
ral),  ( R )  et  (5)-2-ethyloxirane,  2,2-dimethyloxirane,  3  stereo¬ 
isomeres  du  2,3-dimethyloxirane). 

Chapitre  7 


'  l)a) 


etape 

cinetiquement  ,© 
determinante  ^Br .  V  - 


Br 


— ►Br-CH2-y/ 
attaque  ^  J  y 


CH, 


-  la 

Electrophile  +  |grj 

sur  l'alcene  -  (S)et(S) 

1 ,2-  dibromo  -  2  -  methylpentane 
en  melange  racemique 


+  IBrl 

Br  Br  H 

_/  +  \ 

\ 

Et  Me  Br 

R  S  SR 

(3  R*,  4S  *)-3,4  -  dibromo  -3  -  methy  lhexane : 
2  enantiomeres  en  melange  racemique 


Obtention  similaire  de  l’autre  couple  d’enantiomeres  a 
partir  de  l’alcene  Z. 

c)  © 

ft 


addition  stereospecifique 
anti  qui  est  manifestee  aux 
cas  a)  et  c). 

Et 

*  H 

\R,2S 


Br 


+  IBrl 

H 

+ 

Et 

IS,2R 


(1 R*,  2S*)  - 1 ,2  -  dibromo  - 1  -  methylcyclopentane : 
2  enantiomeres  en  melange  racemique 


8®§Q  ^ — *©" 

+_H-^,C1  — (  IC1I  + 


carbocation  le  plus 
substitue,  done  le  plus  stable 


'  majontaire 
2  -  chloro  -2  -  methylpentane 


(II)  majoritaire 
2-  chloro  -2-  mdthy  lhexane 


Memes  produits  avec  le  derive  Z : 

(I)  :  deux  couples  d’enantiomeres  en  melanges  racemiques, 
optiquement  inactifs ; 

(II)  :  deux  enantiomeres  en  melange  racemique. 


minoritaire 
2  -  methylpentan-1  -  ol 

+  H  0  un 
(II)  2  »  V  majoritaire 

_  jj©  2  -  methylpentan-  2  -  ol 


b)  Produit  majoritaire : 


3-methylhexan-3-ol 


c)  Produit  majoritaire : 


OH 


l-ethylcyclopentanol 

achiral 


Meme  schema  reactionnel  qu’au  1)  et  meme  discussion 
qu’au  2). 

4)  Le  produit  majoritaire  provient  du  radical  le  plus  stable, 
e’est-a-dire  le  plus  substitue  forme  par  attaque  sur  l’atome 
de  carbone  le  moms  encombre. 


b)  Produit  majoritaire 


c)  Produit  majoritaire : 


1  -bromo-2-ethylcyclopentane 


Memes  schemas  reactionnels  qu’au  4.  a). 


O 


1)  +  HCl 

2)  +  HBr 
(peroxydes) 

regioselectivite 

Markovnikov 

regioselectivite 

Kharash 

a 

Cl 

'V 

Br  (a) 

b 

Br 

(P) 

c 

a 

cr 

Br 

Om 

3)  H20,  H©  (aq) 

4)  Br2  (CC14) 

regioselectivite 

Markovnikov 

stereoselectivity 
addition  anti 

a 

OH 

Br 

I  w 

b 

— S  ® 

MT +  Ml 

Sr  Br 

R  S  S  R  (a) 

c 

a- 

Br  H  H  Br 

R  &  c  ^  H 

OM:> 

(a)  2  enantiomeres  en  melange  racemique  ; 

(P)  2  couples  d’enantiomeres  en  melanges  racemiques. 


formation  preferentielle 
de  ce  radical, 
plus  stable  que 


Formation  equiprobable  des  radicaux 


a; 

H  Br 


done  obtention  du  melange  racemique 


01)a) 


H. 


Br  Br 


b)  L’ absence  de  stereochimie  (syn  ou  anti )  donnerait  les  3 
configurations.  Les  produits  obtenus  permettent  de  conclure 
que  1’ addition  est  anti. 

2)  Le  produit  est  optiquement  inactif  ( meso ). 


fl  Les  produits  obtenus  resultent  d’une  addition  anti  du 


dibrome.  Une  addition  syn  donnerait  les  produits  opposes. 
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OO  Br  C02H 

/  \  H  Br 

H  H  HOiC^t  */ 

acide  maleique  /  v^G^H 

Br  H 

q  enantiomeres,  obtenus  en  melange  racemique 


Br 


H 


^  .0H  +  Br-B' 
H  [I 
0 

acide  fumarique 


"wf7 trC°2H 

/ :  centre  de  symetrie 
molecule  achirale,  diastereoisomere  des 
produits  obtenus  avec  1’acide  maleique 


Cl 


+  IC1I 


H  Cl  Cl 

•h&  /  \  &Ph 

C-C,.  +  H«»C-C^ 

/S  S  V/yH 


H  *  Cl* 

►  Ph&.  I  / 

Ph^?'Ph  'At*h+nr«^ 1 


% :  enantiomeres 
2l :  diastereoisomeres 


Cl  Ph 

cr h 

1 :  centre  de  symetrie 


structures  identiques  molecule  achirale,  appelee  meso 

A  1)  Traitement  reducteur  de  l’ozonide. 

Conditions  operatoires  possibles : 


1)03 


1)03 


2)(CH3)2S 

a) 


2)  Zn,  CH3COOH 


3  2 


\A  o A/0 + o/v 

ethanal  2-oxopropanal  propanal 

2)  Traitement  oxydant  de  l’ozonide. 
1)03 


2)H202(aq) 

a) 


OH 


0  +  0^^ 
butanone  acide  propanoique 


OH 


Q  i  .0 

/  ./✓  .0. 


OH 

acide 

dthanoique  2-oxopropanoique 


OH 

acide 


acide 

propanoique 


II  y  a  3  isomeres : 

1,1-  dichloroethene 

A 


Pi 


Cl’^^-'^H  1 
P 


\(p\\  -2pi  cos  60°  +  2  p2  cos  60° 

=  2,6D 


(E)  - 1,2 -dichloroethene 

Cl^  PUH  . 

>=cf  lip  11=0 

-^Cl 
Pi  Pi 


(Z)  - 1,2-  dichloroethene 

Cl  Si  .  Pl,C\ 

f'H%> 

P 

ll/ll  =  2(pj  +  /?2)  cos  30° 
4,5  D 


(1)- 


plusieurs  formules  mesomeres 
-Cl  produit  minoritaire 


produit  majoritaire 


~^S®  S® 
+  I-r-Cl 


I  I 


i- Cl© 


+  C1© 


En  fait  formation  d’un  ion  iodonium  ponte  dont  le  carac- 
tere  carbocationique  partiel  explique  la  regioselectivite. 
(I)  est  plus  substitue  que  (II),  done  plus  stable  que  (II). 

Cl  I 

(i)  -*■  in) 

I  majoritaire  Cl  minoritaire 

C1 

b)  /  (melange  racemique) 


Deux  couples  d’enantiomeres  melanges  racemiques 
diastereoisomeres  entre  eux. 


1  -  methoxy-2-methylpropan- 1  -  ol 
majoritaire 

Le  produit  majoritaire  provient  du  carbocation  le  plus 
stable :  (II),  bien  que  secondaire  (alors  que  (I)  est  tertiaire), 
(II)  a  sa  charge  ©  delocalisee  en  partie  sur  l’atome  d’oxy- 
gene,  malgre  Telectronegativite  de  cet  atome. 

2) 


Le  carbocation  (I),  tertiaire,  est  plus  stable  que  (II),  secon¬ 
daire.  (I)  conduit  done  au  produit  majoritaire.  Celui-ci  est 
constitue  de  deux  molecules  chirales  diastereoisomeres 
formees  pratiquement  en  egales  proportions. 

3) 


BouC 


Na®,  OH0 


£  F 

H  CH3  if  CH3  H  CH3 
HO,  CH3^  H3C,  OH 


H 

H  CH- 


A 

H  CH3 


G  et  H  resultent  de  substitution  nucleophile  Sn  sur  £  ou  C 
(Voir  chapitre  12). 

A ,  E,  F  resultent  de  la  deshydrohalogenation  de  B  ou  C.  La 
regioselectivite,  conformement  a  la  regie  de  Zaitsev,  pre- 
voit  la  formation  majoritaire  de  A  et  E  plus  stables  que  F 
(Voir  chapitre  12). 


1) 


H,, 


/OOH+H20  Hx  /OH 

C  =  C  rrvA-A 

/  \  H®  HSy  V'COOH 

HOOC  H  HOOC  S  H 

COOH 

H\ 

+  A\C-C 
H">  \ 

HOOC  R  OH 

acide  malique  (melange  racemique  de  deux  enantiomeres) 


621 
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2)  H 

H0°C///y  X\\H  tD0  Dx  3  2S,COOH 

'C=C'  —  A-C. 

/  \  HOOC'V  vOD 

H  COOH  .  H  R  X  . 

— ; — v - 

COOH  qD  obtenu  avec 

H^  3  2/  l’enzyme  fumarase 

+  C— C/ 

/  \"H 

D  SR  COOH 


3) 

HOOC/.  A  +D20 

C=C  —A 

/  \  syn 

H  COOH 

enantiomeres 
en  melange  racemique, 
optiquement  inactif 


J\3  2 


.OD 


C— c 

HOOC'"/  t'cOOH 
H  RR  H 

DO\  2  3  A 
+  X\C— C 

HOOC'V  V'COOH 
H  XX  H 


CD1) 


© 


Reaction  favorable  dans  le  sens  car  formation  d’un 
derive  ethylenique  plus  substitue  done  plus  stable. 


Meme  remarque  qu'au  1). 


Q  i 


Br 


Br 


OH®  +H-Br 

sans 

peroxydes 


-Br®)-H® 


orientation 

Markovnikov 


2)  Br 


Na®,OH9 


A 

-Bre,-H® 


HBr 

+  peroxydes 


orientation 

Kharash 


Br  _  _ 


orientation  Markovnikov  orientation  Zaitsev 


Formation  majoritaire  de  l’ethylenique  le  plus  substitue 
(Cf.  chapire  12). 


CD  Da) 


Cl 

A  orientation  Markovnikov 


Na®,  OH® 

A  ’ 

Br  -H®,-C1®  orientation  Zaitsev 

buJLA*  1 

+  peroxydes  .  ,,, 

orientation  Kharash 


A  +  peroxydes 


+  H-OI® 
-Br® 


(configurations  enantiomeres 
obtenues  en  egales  proportions) 


CD 


orientation  orientation 

preferentielle  preferentielle 

Zaitsev  Kharash 


+  ®iO-H 
SN  OH 


3)  La  quantite  «i(BrI)  n’ayant  pas  reagi  sur  1’ ethylenique 
est  telle  que  cV\  =  2  «i(BrI) . 

La  quantite  d’ethylenique  est  nt  =  -  n\,  sa  concentra¬ 

tion  est  de  0,195  mol.L-1. 


CDlla> 


5  4 


(Z)-3-methylpent-2-ene  (£)-3-methylpent-2-ene 


b) 


w 

AA 


2,3-dimethylbut-2-ene 


c)  1  3  5  7 

(£)-hepta-l,5-di£ne  (Z)-hepta- 1,5-diene  I 

d)  du  cyclohexene : 


o 


e)  du  1-methylcyclobutene : 


1)03 

2)  (CH3)2S 


CD  L’hormone  est  le  heneicosa-6, 8-diene  de  chaine 
carbonee 

H3C(CH2)ioCH=CH-CH2-CH=CH(CH2)4CH3 
Les  deux  doubles  liaisons  peuvent  etre  de  configurations 
E,E ,  Z,Z,  E^Z  ou  Z,E. 


Chapitre  8 

(Q|  l)C3H7MgBr  +  H20 

—  C3H8  +  1/2  Mg2+  +  Br  +  1/2  Mg(OH)2  (s) 

X© 

Br  - ►  +  HOMgBr 

hAb^h 

X© 

2)  C3H7  MgBr  +  H+(aq)  —  C3Hg  +  Mg2+  +  Br© 


CD1* 


1 R,  2 R  15,  25 


II  y  a  obtention  du  melange  equimolaire  des  deux  enan¬ 
tiomeres,  done  optiquement  inactif. 

2)  Le  bromure  d’iode  reagit  sur  Lion  iodure  selon : 

8®  S®  _0 

Brj- l+Ji  X I - ►Br©  +  I2 

Le  diiode  est  reduit  par  le  thiosulfate  selon  : 

I2  +  2S203“=2I-  +  S406“ 

cV 2  =  2  n 2(12)  =  2»2(BrI),  c  etant  la  concentration  de  la 
solution  de  thiosulfate  :  =>  c(Brl)  =  0,195  mol.L-1. 


©a) 


acide  le  plus  fort 
80  S®  (P Ka~16) 
Et-OjR 

+  Br  -  Mg  2pr  - 

8®  8® 
base  la  plus  forte 

fi-OjMg^Br 

+  H^ 


H,0 


base  la  plus  faible 
8®  8® 

Et-  0  -  Mg  Br 
+  Pr-H 

acide  le  plus  faible  (p KA  ~  60) 
£/-0-H  +  Mg2++Br- 


b) 


acide  le  plus  fort  base  la  plus  faible 

x©l  X©  (ph "  36)  x©lx©  „ 

— N  -  H  — N  -  Mg  -  Br 

Jf  - ► 

+  Br-Ms -Pr  +Pr-U 

"g  Jq  acide  le  plus  faible  (pK  «  60) 

base  la  plus  forte 

_J^NjMglBr  — N - H  +  Mg2+  +  Br 

+  H© 
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C)  _  acide  le  plus  fort 

J 6  8®  (P^”26) 

_ \)( 

+  Br  -  Mg  -  /V 

5©  5© 

base  la  plus  forte 

8®  8®  H?0 

—  Mg  -Br  — L+ 

+  H© 


base  la  plus  faible 
8®  8® 

— _ — Mg-Br 

+  Pr- H 

acide  le  plus  faible  (p ~  60) 


H  +  Mg2+  +  Br _ 


acide  le  plus  fort 


.0  base  la  plus  faible 


HjC-e  ,50,5© 
'0— H 

J{ 

+  Br— Mg—  Pr 
8®  8® 
base  la  plus  forte 


H3C-C  £©£© 
xO -Mg-Br 

+  Pr- H 
acide  le  plus  faible 

(P*a  =  60) 


,0 


H3C-C  80 8®  P  h2° 

u— Mg— Br  -►  H3C-C  +Mg2t  +  Br- 


+  H© 


'OH 


0  1)  H3C-I  +  Mg  —  H3C-Mg-I  (A) 

2)  8®  8®  h2o 

H3CyMg— I  -=-►  CH4  +  Mg2t  +  I- 

+  H© 

3)  «(CH4)  =  8,88. 10“4  mol ; 
n0(CH3I)  =  0,110mol; 

n(CHJ 

rendement  p  =  100  — ,,  =  80,8,  soit  =  81  % 

F  n0(CH3I) 

Hypothese  :  rendement  de  l’hydrolyse  =  100  %. 

1)  £/Br  +  Mg  — 1 -  £fMgBr 

£(MgBr  +  H®(aq)  —  £fH  +  Mg2+  +  Br" 

A  lequivalence  :  n(H+,  aq)  =  «(OH”)  +  n(£/MgBr) 
[£fMgBr]  =1,08  mol.L-1 . 

2  )p  =  ^MgB  -  =  97  2,  soit  97,2  % . 
n(EfBr) 

^  1)  Dibenzyle  Ph  CH2  CH2  Ph,  en  plus  grande 
proportion  (cf.  §  3.2.2.). 

2)  Diphenyle  Ph-Ph . 

C  ai 

Hv  ,?©(?© 

C==0  _ 

H/')^ 

+  £/— Mg— Br 

8®  8 © 


+  H,0 


^ Bl 
H© 

butan-l-ol 


+  Mg2+  +  Br  “ 


OH 

I 

b)  P/i-CH-CH2-CH2-CH3  1-phenylbutan-l-ol 
OH 

'  1-propylcyclohexanol 
3-methylhexan-3-ol 


HCHO 

A  MgBr  *  B  L^£©  8® 
bromure  de  1  -  methylpropylmagnesium  ®  Mg  B  r 

H,0 


OH 

2-methylbutan-l-ol 


2)  Precipite  d' hydroxy  de  de  magnesium  Mg(OH)2 ;  il  est 
dissous  par  addition  d’acide. 

3)  Bromure  de  butylmagnesium  +  methanal. 


©nc/Ki. 


Deux  enantiomeres  sont  formes  en  egales  proportions. 

2)  Produits :  OH  OH 

T* 


R  =  S 


R=  R 


diastereoisomeres,  formes  en  proportions  sensiblement 
egales. 


OH 


©« 


(schema :  cf.  §  4.2.2.) 


''Ph  1  -phenylhexan-l-one  (cf.  §  4.2.3.) 
O 

3)  />~^\'  ac^e  benzoique  (cf.  §  4.3.2.) 

OH 

z=\  / — OH 


2-phenylethanol  (cf.  §  5.2.). 


pentan-2-one  (cf.  §  6.2.). 


CD  a)  A :  pentan-3-ol 


(Cf.SU.). 


b)  £f-MgBr  +  0-C-0  2)  H2O  tT+  H3C— CH2— C 


1)  E(20 


C)  OH 


(c/J  4.3.2.) 


C  :  2-methylbutan-2-ol 


d) 


^'Mg — Br 

^Vo  ■ 

+  i^-p' 


’80 


h2o 


H® 

^O— Mg— Br 
8®  8®  ^ 


^OH 


+  Mg2+  +  Br " 


D :  oxirane 

(Cf.  §  5.2J 

e)  E  :  but-l-yne  (Cf.  §  3.1.2.). 

f)  F :  pentan-2-ol 


'+Et  H 

(Cf  §3.1.2.). 

OH 

g)  G  :  3-methylpentan-3-ol  (cf.  §  4.2,2,). 

h)  H  :  ethane  (cf  §.  3.1.1.). 

i)  I :  propan-l-ol  (cf.  f)). 

•b  SsFl 


S®]/ MS2£S  +  2  Br9  ®  S  3-2.) 

j^-Br  reaction  en  general  peu  favorable 

J  :  2  -  bromopropane  (ou  chloro,  ou  iodo) 


k)  Ph 


K :  l-phenylbutan-2-one 
(cf.  §  6.2.) 


a) 


SO 

Cl-MgyCH3 
80  8® 


H20 

H®(aq)“ 


— =— Mg-^-Cl  +  CH4 


-H  +  CH4  +  Mg2®  +  Cle 


butanone  (cf  §  6.2.) 


2-methylbutan-2-ol  (cf.  §  4.2.2.) 


if  5® 

irL«g-a . 


H20 

H®(aq) 


O— Mg  Cl 

J$)®^8® 

OH 


+  Mg2®  +  Cl0 


Attaque  preferentielle  de  l’atome  de  carbone  C3,  moins 
encombre  que  C2. 

CD  1)  t-Bu-Cl  +  Mg  —  f-BuMgCl 


hydrolyse 
par  D2O 
2) 


t-BuD 


Mg — Br 
D20 


Br  +  Mg 


CD  1)  Formellement,  RX  est  l’oxydant  dans  le 
couple  RX/RH :  RX  +  H®  +  2e~— ■  EH  +X® 

EX  +  Mg  —  EMgX 

RMgX  +  H®  (aq)  RR  +  Mg2®  +  X® 

2)  Possibility  de  separer  le  pentane  forme  du  solvant  par 
distillation. 

M(A)  =  29  d  =  45,8  g .  mol"1 ; 
n(A)  =  1,34. 10-2  mol ; 

mCH4)  -  1,33  10-2  mol :  un  seul  H  acide.  A  peut  etre 
l’ethanol  C2H5OH  ou  l’acide  methanoique  HC02H 
(H3C-CH2NH2,  diacide  a  exclure). 


H2C=CH2  +  Mg  Br2 


CD 

h2c— ch2- 

Br  Br 


Le  dibromoethane  reagit  facilement  avec  le  magnesium 
et,  par  suite  de  l’elimination  de  l’ethene  (gazeux),  decape 
le  magnesium  en  surface  et  le  rend  plus  reactif  vis-a-vis 
d’un  autre  derive  halogene. 


8®  8® 

H2C7rCH2 - * 

8® 

^©Br  Mg  — Br 


CD 


^© 

80^-^ 


Br— CH2— CH2— CH2—  Br  +  Mg - ►  BrV  CH2 

Br^Mg/d© 

^© 

- *H2CyyCH2  +  Mg  Br2 

CH2 

CD  1)  L’eau  detruit  Porganomagnesien.  Le  diiode  est 
essentiellement  en  solution  dans  le  toluene.  II  faut  une  forte 
agitation  pour  qu’il  repasse  en  solution  aqueuse  ou  il  reagit 
sur  le  thiosulfate. 


63i 


Corriges 


2)  I2  +  2  S2052_—  2 1“  +  S4Cfe2- 
})  p  =  0,90  =  90  %  . 

4) 

g®  $<& 

fiviMg— Br 

)Lo_  J! 20_ 

+  prJL(y  8®  anhydre  ’ 


H® 

O^Mg-^Br 
dU|  §® 


8®\ 


H 


-  Mg2® ,  Br  ®  hexan-  3  -  ol 

CD  1)  Un  halogenure  de  1,2-dimethylpropylmagnesium. 
2)  Un  halogenure  d’ethylmagnesium :  EtMgX. 

CD1) 


OH 


OH 

synthons ; 

©  /N 

^0  ||  equivalents 

Mg— Br  ^©CH2  synthetiques 

8® 


+  H3C — Mg — Br 


Ph  OH  Ph  OH 


i=> 


© 

+  CH3 


Ph 

\  1)  Et20  P\  ?H 

C=0+H3C— Mg— Br  2  w 


CH3 


2)  H20,H® 


©  1)  Halogenure  d’ethylmagnesium + ethanoate  d’alkyle. 
2)  Halogenure  de  pentylmagnesium  +  ethanoate  d’alkyle. 
1)  R-MgX  symbolise  le  bromure  d'hexylmagne- 


g®  j© 

)u°  - ► 

+  Pi  /  addition  nucleophile 


surlegroupeC  =  0 


13, 

q  Mg — Br 


elimination  de  Cl" 


=0  +  CIMgBr 


Pr  decan-4-one 


La  cetone  formee  est  moins  reactive  que  le  chlorure  d’acyle ; 
a  basse  temperature,  la  reaction  de  l’organomagnesien  sur 
la  cetone  peut  etre  evitee. 

2) 

g®  g ©  Ph 

ReyMg— Br 

)Lo  ge  - ► 

•  syfi©  addition  nucleophile 


sur  le  groupe  C  =  0 


O  Mg— Br 


Ph 


Elimination 


0 

0  — MgBr 

^0  +  ^C 

decan-4-one  0 


L’organomagnesien  reagit  sur  la  cetone  formee  : 

Ph 

Ph — — 0 


8®  8® 

PhyrMg — Br 

nu  /  addition  nucleophile 

Ph-\4U  sur  le  groupe  C  =  0 


\ 


Mg— Br 


Puis  hydrolyse  acide : 

Ph  ^  ^  _  Ph 

I  g®  g®C\  h2o  I 

Ph — | — O-y-Mg— Br  — ►  Ph — | —  OH  +  Mgz+  +  Br  ~ 

^  jj©  1 , 1  -dipheny lethanol 

Et  0 

— \s®  s ®  rv  h2o  /P 

X0TMg— Br  ^  +  Mg2+  +  Br  “ 

XOH 

+  H® 

CD  1)  Addition  de  2  P/MgBr,  puis  hydrolyse  : 


© 


—O^g®  8® 

>r0 

°^eMs~ 61 

H3C— 0— MgBr 

+  O^Mg — Br _ ^  Br — Mg^O, 


— 0 


— 0 


•O-rMg — Br 


—0/ 


—  0 


0= 


Br— Mg 


\ 


/—  H,0,H®  HO 


0J{ 

Br — Mg—  ^ 

H,0,H® 

et  2  H3C— 0— Mg— Br  — - ►  2  H3C— OH 

methanol  A 


HO, 


■3 


©  Produit :  „ 

<f  V 

Schema  reactionnel  comme  au  23. 

©  Hexan-3-one  ou  chlorure  de  propanoyle  ou  pro- 
panoate  d’alkyle. 

©  it 


HBr 


/Br 


peroxydes,  A 
regioselectivite 
Kharash 


Br 


Mg 

Et2  0  * 

anhydre 


2)H20,H®’ 


© 


Mg 

Et2  0  * 

anhydre 


Mg 


1)C02 


HO,  0 


2)  H20,  H® 


© 


Mg  ^ 

Et2  0 
anhydre 


.Cl  0 


Mg 


ClMgO 


h2o,  h® 


HO 


©a) 


Mg 

Et2  0  * 

anhydre 


Mg  — Cl 


OH  H® 


0  Mg  — Cl 
H20,H® 

OMgCl 


Mg 


OH 


Cl  ei2  0 

anhydre  Mg  —  Cl 


Mg  — Cl 
g® 

,5©  Mg  — Cl 


0 

II 

&© 

g^Pog® 

($©Mg  —  Cl 


h2o,  h® 

OMgCl 

•0— Mg  —  Cl 
H,0,  H®  - 


OH 


0— H 


Cl— Mg— 0"  ^0 
h2o,  h® 

*  HO"  ^0 


©  Hachette  Uvre  -  H  Prepa  I  Optique,  I re  onnee,  MPSI-PCSI-PTSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


©  Hachette  livre  -  H  Prepa  I  Opaque,  lre  annee,  MPSI-PCSI-PTSI  -  la  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Corriges 


Chapitre  9 

^  •  a  est  homogene  au  produit  d’une  puissance  par  le  cane 
d’un  temps : 

a  =  P.v~2  =  5 . 10-13  J .  s «  1021  h  :  objet  classique. 

•  a  est  homogene  au  produit  d’une  energie  x  par  un  temps : 
a  =  E.  A/c  =  1,6 . 10-33  J .  s «  3  h  :  objet  quantique. 

£)  1)  91,3  nm. 

2)  0,850  eV  ;  X4^3  =  1  878  nm  ;  Z4^2  =  487  nm  ; 
24— .j  =  97,4  nm. 

1)  et  2)  Xj — >2  -  657  nm ;  Z3— 3  =  103  nm. 

3)  1,511  eV;  145,5  kJ.mol-1. 

(3  1)  Pour  X  =  97,35  nm ,  g=  12,75  eV  ; 

En  =  E\  +  £=- 0,85  eV ,  done  n  =  4 . 

2)  A4— 3  =  1  878  nm ;  A4— 2 = 486,9  nm ;  A4— 1  =  97,4  nm . 

2)  E[  represente  l’energie  d’ionisation  a  l’etat 
fondamental. 

3)  Li2+  est  hydrogenoide  mais  pas  Be+  qui  a  3  electrons. 

4)  E[  =  Z2.£i(H)  ;  pour  He+,  E{  =  4. 13,6  =  54,4  eV  ; 
pour  Li2+,£i  =  9. 13,6=  122,4  eV. 

5)  He+ :  -  54,4  ;  -13,6  ;  -6,04  ;  -3,4eV. 

Li2+ :  - 122,4 ;  -  30,6 ;  - 13,6 ;  -  7,65  eV. 

fl  1)  Une  surface  nodale  est  une  surface  sur  laquelle 
la  fonction  d’onde  s’annule  . 

2)  Ce  sont  des  spheres  dont  les  rayons  sont  solutions  de 
l’equation  : 

( 6  -  —  +  \  =  0 ;  r  =  l,9flo  et  r  =  7,1% 

\  %  H  I 

1)  Plans  de  sy  me  trie  :  xOy  ;  xOz  et  yOz  ;  plans 

d’antisymetrie  :  plans  verticaux  ayant  pour  trace  les  bis- 
sectrices  des  axes  Ox  et  Oy. 

2)  Le  plan  xOy  etant  plan  de  symetrie,  il  suffit  de  consi- 
derer  le  demi-espace  z  >  0  ;  en  partant  de  l’axe  des  x  et 
en  toumant  dans  le  sens  trigonometrique  : 

3)  Le  long  des  axes  Ox  et  Oy. 

fl  1)  Plans  de  symetrie :  xOz ;  plans  perpendiculaires 

au  plan  xOz  et  ayant  pour  traces  les  bissectrices  des  axes 
Ox  et  Oz.  Plans  d’antisymetrie  :  plans  xOy  et  yOz. 

2)  Le  plan  xOz  etant  plan  de  symetrie,  il  suffit  de  conside- 
rer  le  demi-espace  y  >  0  :  en  partant  de  l’axe  des  x  et  en 
toumant  dans  le  sens  trigonometrique  : 

3)  Le  long  des  bissectrices  des  axes  Ox  et  Oz. 

Qim 

2)  c)  avec  2  electrons  celibataires  a  spins  paralleles. 

3)  a). 

4)  c) ;  a) ;  d). 

d)  1)  S  :  ls22s22p63s23p4. 

2)  oi, = 0,30 ;  02s  =  02P  =  (2 . 0,85)  +  (7 . 0,35)  =  4, 15 ; 

03s  =  03p  =  (2. 1)  +  (8.0,85)  +  (5.0,35)  =  10,55 . 

Zf,  =  16  -  0,30  =  15,7 ;  Z& =Z^,  =  16  -  4,15  =  11,85 ; 
Z3s=Z3p  =  16  -  10,55  =  5,45. 

1)  Pour  comparer  les  energies  orbitalaires  de  deux 

configurations  [Ar]  4s2  et  [Ar]  3d2,  il  suffit  de  comparer 
les  energies  orbitalaires  £4i  et  £3^.  On  calcule  les  charges 
effectives  correspondantes,  puis  les  energies : 


•  o4,  =  (2)  +  (8)  +  (8  x  0,85)  +  0,35  =  17,15 
Z*4J  =  20- 17,15  =  2,85 

fits-  - 13,6  x  ^ j2  =  -  8,07 eV 

•<JM  =  18  +  0,35  =  18,35 
Z*3d  =  20  -18,35  =  1,65 

£3d  =  -13,6x^^j  =-4,11  eV 

La  configuration  [Ar]  4s2 ,  qui  a  une  energie  inferieure  a 
celle  de  la  configuration  [Ar]  3d2  correspond  done  a  l’etat 
fondamental  du  calcium 

Les  calculs  d’ energie  orbitalaire  confirment  done  la  regie 
empirique  de  Klechkowski. 

2)  Le  niveau  4s  n’etant  pas  degenere,  les  deux  electrons  4s 
ont  done  leurs  spins  apparies :  la  configuration  [  Ar]  4s2  est 
diamagnetique.  Le  niveau  3d  etant  5  fois  degenere,  la  regie 
de  Hund  s ’applique  et  dans  l’etat  le  plus  stable  correspon- 
dant  a  la  configuration  [Ar]  3d2,  les  deux  electrons  3d  ont 
done  leurs  spins  paralleles :  la  configuration  [Ar]  3d2  est 
paramagnetique. 

CD  1)  Ba  (Z  =  56) : 
ls22i22p63j23^63d104s24p64rf105s25p66s2 

2)  [Xe]  6j2 

3)  06l  =  (46 . 1)  +  (8 .0,85)  +  0,35  =  53,15  ; 

Zfa  =  56  -53,15  =  2,85. 

4)  Pour  calculer  l’energie  orbitalaire  £,  il  faut  remplacer  n 
par  n* ;  pour  n  =  6 ,  n*  =  4,2 . 

D’ott  £fe  =  - 13,6.  =  -  6,26  eV . 

Ba  et  Ba2+  ne  different  que  par  le  nombre  de  leurs  electrons 
de  valence. 

£j  =  £(Ba2+)  -  £(Ba)  =  0.^-2.^=  12,52  eV. 

CD  1)  Na(Z  =  11) :  ls22s22p63s* ; 

Mg(Z  =  12) :  ls22s22p63s2 . 

2)  Na :  [Ne]3^' ;  Mg(Z=  12) :  [Ne]3s2 . 

3)  Na :  03J  =  2  +  (8 .0,85)  =  8,8  ;  Z*3s  =  11  -  8,8  =  2,2 ; 
Mg:  03j  =  2  +  (8. 0,85)  +  0,35  =  9,15; 

Z3S=  12-8,8  =  2,85. 

4)  Pour  n  =  2  et  3,  n*  =  n  . 

•Na:£3j  =  -13,6.(M)‘=-7,3eV; 

lre ionisation  :  E,i  =£(Na+)-£(Na) ; 

=  0.  £3j(Na+)  -  £s(Na)  =  7,3  eV . 

2e  ionisation : 

-  Dans  Na+  :  02,  =  a2p  =  (2 .0,85)  +  (7.0,35)  =  4,15; 
4  =  4  =  6,85. 

e2p  =  — 13,6.  (^|5)2=- 159,5 eV. 

-  Dans  Na2+  :  02j  =  alp  =  (2 .0,85)  +  (6 .0,35)  =  3,80  ; 

4=4 =7’2; 

fi2j  =  e2p  =  - 13,6  •  =“  176,2  eV. 

Na+  —  Na2+  +  e- 

Ea  =  7 .  £2p(Na2+)  -  8 .  e2p(Na+)  =  42,6  eV . 

•  Mg  :  £3j  =  -  13,6.  pip)'  =  - 12,3  eV . 

lr!  ionisation  :  E, ;  =  £'(Mg+)  -  £(Mg) 

=  l.£3s(Mg+)-2.£3s(Mg). 

Dans  Mg+ :  03s  =  2  +  (8.0,85)  =  8,8  ;  Z3s  =  3,2 ; 

£3j  =  -  13,6.  (^)  =  - 15,5 eV ; 

d’oit :  EU  =  1 .  £3s  (Mg+)  -  2 .  £3s(Mg)  =  9, 1  eV . 


2e  ionisation :  E;n = £(Mg2+)  -  £(Mg+)  =  0  - 1 .  £3t  (Mg+) 
=  15,5  eV ;  £3s(Mg2+)  -  2 .  £3s(Mg)  =  24,6  eV . 

■  Pour  Na,  £;2  ==  6  £;  alors  que  pour  Mg,  £l2  =1,5  £, ; . 

CD  1)  V  (Z  =  23) :  lj22s22p63j23p63d34s2. 

2)  Les  deux  configurations  proposees  ne  different  que  par 
la  repartition  des  electrons  dans  les  O.A.  3d  et  4s. 

•  1  j22s22p6  3s2  3p6  3d34j2 . 

04s  =  10  +  (11.0,85)  +  0,35  =  19,7 ;  Z^  =  3,30 ; 

£4s  =  - 13,6.  (-yy)"  =-10,82 eV . 

0M=  18  +  2.0,35  =  18,70;  4  =  4,3; 

£M=-13,6.(^|5]  j=- 27,94 eV. 

L’energie  orbitalaire  £des  electrons  3d  et  4s  est : 

£  =  2.£4i  +  3.4/=-105,5eV 

•  ls22jV3j23p63d54j° 

0M=  18  +  4.0,35=  19,4;  Z3*4  =  3,6  ; 

£M =- 13,6  (^)  =-19,58  eV. 

L’energie  orbitalaire  des  electrons  3d  et  4s  est : 

£'  =  5.£3d  =  -97,9  eV 

•  Les  calculs  d’energie  orbitalaire  confirment  les  previsions  de 
la  regie  de  Klechkowski. 

3)  3dMs2  correspond  a  3  electrons  celibataires,  alors  que  3dV 
correspond  a  5  electrons  celibataires :  les  deux  configurations 
sont  paramagnetiques  mais  la  mesure  du  moment  magnetique 
permet  de  les  distinguer. 

CD  1)  Co  (Z = 27) :  ls22i22/>63j23/3rf74s2. 

2) Co2+:lj22s22p63sV3rf74s0 
ou  lj22s22p63s23p63rf54s2 . 

• lj22s22p63s23p63rf54s2 

04s  =  10  +  (13.0,85)  +  0,35  =  21,4 ;  Z4j  =  5,6 ; 

/5  6\2 

fi4s  =  - 13,6  |4j  =—31,15  eV . 

03d=  18  +  4.0,35=  19,4;  Z|d  =  7,6 ; 
eM=-13,6(^)  =- 87,28  eV. 

L’energie  orbitalaire  E  des  electrons  3d  et  4s  est : 

£  =  2.£45  +  5.£3^=-498,7eV 

•  lj22s22p63s23p63rf74j° 

034=  18  +  6.0,35  =  20,1 ;  Z3*d  =  6, 9; 

£M=-13,6(f^)"=-71,94eV. 

L’energie  orbitalaire  des  electrons  3d  et  4s  est  alors : 

£'  =  7.£3d  =  -503,6eV 

•  Les  calculs  d’energie  orbitalaire  confirment  que  l’ion  Co2+  a 
une  configuration  en  3d74s°. 

3)  •  Dans  le  cobalt  ls22s22/?63s23/?63d74s2 : 

(J4s  =  10  +  (15.0,85)  +  0,35  =  23,1 ;  z£  =  3,9 ; 

£4s=-13,6(jy)  =- 15,11  eV. 

034=  18  +  6.0,35  =  20,1 ;  Z3*4  =  6, 9; 

£M=-13,6(^)  =- 71,94  eV. 

L’energie  orbitalaire  E"  des  electrons  3d  et  4s  est : 

£"  =  7.£3d  +  2.£4i  =-533,8  eV 

•  Co  — * Co2+  +  2e_ :  £i =£'-£"  =  30,2 eV . 

4) Co3+:lj22sV3s23p63</6 

Om  =  18  +  5.0,35  =  19,75 ;  Z34  =  7,25; 

e2i =- 13,6  =  -  79,43  eV. 


Corriges 


Se  ionisation :  Eq  =  £(Co3+)  -  £(Co2+) 

=  6.£3ij(Co3+)  -  7.e3d(Co2+)  =  27,0  eV . 

©  2s :  Dr(r)  =  (  -L  Y.  |  .(2  -  ^  Y.W.e^ ; 


•f2- 

+4'i 

V  flo  J 

V  flo  / 

V  «o  «o  J 

«0 

sa  derivee  est : 

1 

8% 

Elle  s’annule  pour  —  =  0 ;  0,77 ;  2 ;  5,24 ;  00, 
% 

DT(r)  est  maximal  pour  —  =  0,77  et  5,24 ; 
a0 

le  rayon  de  l’O.A.  2s  est  de  5,24.tfo  =  277  pm. 

\4 


2 p  :  Dr(r)  =  (  —  ).  -f- .  (  —  )  .  e  %  ;  sa  derivee  est 


1 


%)  24  \  a0 


\  «0  / 

V  «o  / 

1 

24a02 


Elle  s’annule  pour  —  =  0 ;  4 ;  DT(r )  est  maximal  pour 
% 


—  =  4 ;  le  rayon  de  l’O.A.  2s  est  de  4.aq  =  212  pm. 
a0 


0  1)  B  :  Is2  2j2  2p*. 

2)  ffjj  =  0,30  ;  02s  =  <hp  =  (2  x  0,85)  +  (2  x  0,35)  =  2,4. 
Z*k  =  5  -  0,30  =  4,7  ;  Z*2j  =  Z*2/,  =  5  -  2,4  =  2,6. 
pis  =  11,2  pm  ;p2s  =  p2p  =  81,4  pm. 

€D  1)  Br  a  36  electrons : 

lj2  2j2  2p6  3j2  3p6  3d10  4j2  4p6. 

I-  a  54  electrons : 

lj2  2  s2  2 p6  3s2  3 p6  3  dw  4j2  4 p6  4  d10  5  j2  5 ip6. 

2)  Pour  Br“ :  ff4,  Ap  =  (10  x  1)  +  (18  x  0,85)  +  (7  x  0,35) 
=  27,75  ;Z*4s,4p  =  35  -27,75  =  7,25. 

Pour  I"  :  <j5s  5 p  =  (28  x  1)  +  (18  x  0,85)  +  (7  x  0,35)  = 
27,75 ;  Z*5Si  5p  =  53  -  27,75  =  7,25. 

3)  r(Br“)  =  x  53  =  100 pm: 

7,25 

r(T")  =  /42L  x  53  =  117  pm. 

7,25 

L’erreur  relative  est  de  l’ordre  de  50  %  :  1’ approximation 
de  Slater  appliquee  aux  anions  donne  de  mauvais  resultats. 


CD  1)  Le  noyau  comporte  74  protons  et  (184  -  74 ) 
=  110  neutrons. 

2)  3)  4)  Voir  le  cours. 

3)  W  (Z  =  74) : 

li2  2  s2  2 p6  3s2  3 p6  3  dw  4i2  4p6  4d10  4/14  5s2  5 p6  5  d4  6s2. 
W  est  un  metal  de  transition. 


CD  1)  L’affinite  electronique  d’une  espece  M  est  egale 
a  l’energie  necessaire  pour  arracher  un  electron  a  1’ anion 
M~  gazeux  ;  elle  est  egale  a  l’oppose  de  l’energie  de  pre¬ 
mier  attachement  electronique  de  M. 

L’affinite  electronique  de  l’hydrogene  correspond  a  la  reac¬ 
tion  :  H"(g)  H(g)  +  <?". 


2)  La  configuration  de  1’ anion  hydrure  H-  est  (Is)2,  la 
charge  effective  vue  par  un  des  2  electrons  est  : 
Z*  =  (1  -  0,3).  L’energie  orbitalaire  est  de  l’anion  hydrure 

H-  est  done  :  E\  =  2  x  13,6^  j  j  =  -  13,32  eV. 

Pour  H,  la  configuration  est  (Is).  Z* = Z  =  1;  E\  =  - 13,6  eV. 
A  =  E2  -  E{  =  -  0,27  eV  =  -  26  kJ .  moL1 . 

3)  Le  modele  de  Slater  donne  des  resultats  aberrants  puis- 
qu’il  conduit  a  une  affinite  negative. 

4)  Les  elements  les  plus  electropositifs  sont  les  alcalins, 
dans  la  premiere  colonne  de  la  classification. 

CD  1)  a)  Voir  le  cours. 

b)  O:  Is2  2s2  2p4 ;  S :  ls22s22p63s23p4. 

c)  O  et  S  se  trouvent  dans  la  16e  colonne,  O  sur  la  2nde 
periode,  S  sur  la  3e. 

d)  Dans  une  colonne,  l’electronegativite  decroit  done  S  est 
moins  electronegatif  que  O. 

2)  Dans  une  colonne,  le  rayon  atomique  croit  done  S  est 
plus  gros  que  O. 

3)  a)  Dans  le  modele  de  Slater,  la  resultante  des  forces  elec- 
trostatiques  s’exerfant  sur  un  electron  i  (force  attractive 
du  noyau  de  charge  +  Z.  e,  et  forces  repulsives  des  autres 
electrons)  est  modelisee  par  une  force  attractive  exercee 
par  un  noyau  fictif  de  charge  inferieure,  Z\  .  e,  appelee  la 
charge  effective  vue  par  l’electron  i. 

b)  Expression  du  rayon  atomique  p  d’un  element : 


c)  Energie  potentielle  electrostatique  de  deux  charges  en 
interaction  (energie  coulombienne) : 

p  47t.eo  '  r  ' 


Pour  un  electron  peripherique  a  une  distance  p  du  noyau : 
F  _  (+  Z* .  e) .  (-  e)  J_ 

4  tt.eo  p 

En  utilisant  1 ’expression  du  rayon  atomique  : 

Z*  -e2 


E  =  (+  Z*  ■  e) .  (-  e)  _ 

47t.6o  «2.fl0 

En  admettant  que  £tot  =  E/2 : 


Etot - 


8tt.  £q>ciq  V  n 


4jt.Eo.flo 


z* 


—  I  =-13,6.1  —  )  eV. 


d)  Pour  O  :  02s,  ip  =  (2  x  0,85)  +  (5  x  0,35)  =  3,45  ; 

Z*0  =  4,55. 

Pour  S  :  ct3s  =  ct3j,  =  (2  x  1)  +  (8  x  0,85)  +  (5  x  0,35) 
=  10,55  ;Z\  =  5,45. 

e)  L’energie  de  premiere  ionisation  d’un  atome  est  egale  a 
la  difference  des  energies  orbitalaires  du  cation  et  de  l’atome. 
Pour  l’oxygene  :  £(0)  =  2  £is(0)  +  6  %2p(0)  et 
E(0+)  =  2eh(0+)  +  5£2s,2p(0+). 

£l5(0+)  =  £j5(0)  car  l’occupation  de  l’O.A.  lj  est  la  meme 
dans  les  deux  edifices.  En  revanche,  £2s,2p(0+)  differe  de 
£2s,2p(P) car  la  Perte  d’un  electron  modifie  les  constantes 
d’ecran  de  ce  groupe. 

Pour  0+ :  (J2s  2p  =  (2  x  0,85)  +  (4  x  0,35)  =  3,10 ; 

2*o+  =  4,90. ' 

£(0)  =  -  13,6  x  ^4p-)  =-70,39  eV ; 

£(0+)  =  -  13,6  x  ^  )2  =  -  81,63  eV. 

£il  -  5  £2j,2^(0+)  -  6  £2j,2p(0)  =  +  14,16  eV. 

De  meme,  pour  le  soufre  :  /:, |  =5  £3jj3j,(S+)  -  6  £3s  3;,(S). 


Pour  S+  :  a3s  3p  =  (2  x  1)  +  (8  x  0,85)  +  (4  x  0,35) 
=  10,20  ;Z*S  =  5,80. 

E( S)  =  -  13,6  x  ^  )2  =  -  44,88  eV ; 

E(S+)  =  -  13,6  x  ^  )2  =  -  50,83  eV. 

Eil  =  5  £3s,3p(S+)  -  6  £3j,3p(S)  =  +  15,13  eV. 

D’apres  les  donnees  experimentales,  Eji(O)  *  1,5  £ii(S) 
alors  que  le  modele  de  Slater  foumit :  £ji(0)  =  £ji(S). 

0  1)1V2/(Vi  =  4.10-171. 

2)  (V2/iVi  =  2 . 10-26 . 

3)  10,3 . 103  K. 

4)  Non,  car  de  telles  temperatures  ne  peuvent  etre  atteintes 
de  maniere  controlee. 

0  I)  1 3,6 eV. 

2)  10,2  eV ;  10,2  V,  tension  qu’il  est  facile  d’obtenir :  il  est 
done  possible  d’exciter  des  atomes  d’hydrogene  en  les 
bombardant  avec  un  faisceau  d’ electrons  acceleres  par  une 
d.d.p.  de  quelques  volts. 

3)  =  121,9  nm. 

©  1)  Cf.  cours. 

2)  P(R\,  R2)  =  mesure  de  l’aire  comprise  entre  la  courbe 
donnant  D(r),  l’axe  horizontal  et  les  deux  verticals  d’abs- 
cisses  respectives  R[  et  Ri. 

CRi  [R2(  1  \3  ,  _2r  0 

3 ) P(RhR2)=\  D(r).dr=  P-  .  4e  fl0  .r2.dr. 

Jr |  iS[  Wo/ 

4)  On  effectue  un  changement  de  variable  :  t  =  2r/a$  ; 
on  note  t\  et  t2  les  valeurs  correspondant  a  R\  et  R2. 

P(71,(2)=/'2ie-'.72.d7=[(-f7-l).e-'[2 

a) fii  =  0,9.flo  ;  =  l.l.ao.  soit  tj  =  1,8  ; 

t2  =  2,2  ;P(fii,«2)  =  0,108. 

b)  i  =  0,5. «o  ;  fi2  =  l,5.flo  ,  soit  7j  =  1  ;  t2  =  3  ; 
P(£l,fi2)  =  0,497. 


€D  1)  Dans  la  boite  :E  =  K  +  £p(x)  =  K  >  0  ,  done  : 

d  V  9  n  9  8tc2.  m .  E  n 

— =-+  a1.  *P=0 ,  avec  a1  - , — >0 

d.r2  h 

Les  solutions  generales  sont  de  la  forme  : 

¥=  A.cos(a.x)  +  B .sin{a.x) . 

•  Solution  paire  en  x :  *F=  A .  cos(a. x)  ; 

•  solution  impaire  en  x :  P=B.  sin(cr.x) . 

p/2  2  9 

2)  La  condition  de  normation :  1  =  A  .  cosz(a.x) .  dx 
f~r  J-al 2 

foumit  A  =  \  ——  -  B. 


3)  •  La  condition  a/2 )  =  *F(+  a/2)  =  0  impose  : 

a=  ^2k  a  * >71 ,  s°it  £palI  =  (2i+ 1)2.  h 


8  .m.a 


•  La  condition  !P(-  a/2)  =  !P(+  a/2)  =  0  impose  : 

a=  ,  soit  £ impair  =  (2k)2.  j 

8  .m.a 


8  .m.a 


•  Les  energies  du  systeme  sont :  En  =  tr. 
n  entier  >  0. 

4)  P  est  un  electron  ( m  =  9,1 . 10~31  kg)  ;  a  =  500  pm  : 
En  =  2,41 . 10"19  J  =  1,5  eV . 

•  P  est  une  molecule  de  diazote  (Af(N2)  =  28  g.mol-1) ; 
a  =  1  pm  : En  =  1,18 . 10"30 J  =  7,4. 10"12 eV . 


©  Hachette  Uvre  -  H  Prepa  I  Optique,  I re  onnee,  MPSI-PCSI-PTSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Corriges 
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i 

i 

i 

I 
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I 

f 
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i 

! 

© 


m  1)  La  conservation  de  l’energie  du  systeme  impose : 
Eoo  +  K  =  En  +  h .  v 

2)  K  n’etant  pas  quantifiee,  il  en  est  de  meme  de  l’energie 
du  photon  et  done  de  sa  frequence. 

3) v= /<^»z^=8,2.1014Hz, 

soit  A  365  nm  =  A[jm  de  la  serie  de  Balmer. 

Chapitre  10 

©l)c)d);2)b)c);3)c);4)c) 

O  0  a)  Uii  + 1*2)  => s  =  0,623. 

b)  a* = jnhs) ,(lii  ■ lsz) ;  a*= 1,15  (lsi  ~  ls2)  ■ 

Bn-S'.Er, 

2)  a)  AEff  =  ■— j  +~-r  H  =>  S'  =  0,583  . 

b)  S'  <  5  =>  dn-H  (Hj)  >  dn-H  (H2) :  interaction  plus 
faible. 

©  1)  a)  He2 :  <%<%. 


b)  7(He2)  =  0.  La  molecule  n’existe  pas. 
2) 


ion 

HC2 

Hef 

Hei* 

configuration 

electronique 

c\ 

<?l 

indice  de  liaison 

0,5 

l 

0,5 

bilan  energetique 
des  interactions 

2AEa+  AEq* 

2AE(T 

AEff 

Plus  le  bilan  energetique  est  favorable,  plus  la  distance 
entre  les  deux  noyaux  est  petite : 

d(Hef)  <  d(He^+)  <  d(HeJ) 

©  1)  a)  3 ;  4,  b)  3 ;  4.  c)  1 ;  9.  d)  2 ;  5.  e)  6 ;  7.  f)  8. 

1)  2s  et  2 p. 

2)  Pas  d’interaction  entre  2s  et  2 pz :  diagramme  non  correle. 

3)  Diagramme  non  correle. 

4)  g2sgs2o 2n2n2n2n2 ;  /( F2)  =  1. 

La  molecule  n’est  pas  paramagnetique  (pas  d’electrons 
celibataires). 

5) |F-F|  cf.  §  3.3.3. 

6)  FJ :  al<fs2aWyyiilVyl ;  /(Ft)  =  1.5. 

Fj :  ;  /( Fj)  =  0,5. 

d(Fj)  <  d(F2)  <  d(Fi). 

^  1)  Interaction  entre  les  O.A.  ns  et  np2,  e’est  le  cas 
lorsque  les  energies  de  ces  O.A.  sont  voisines. 

2)  a)  Ar :  [Ne]3s23p6 ;  Cl :  [Ne]  3s23 p5 ;  S  :  [Ne]  3s23p4 ; 
P :  [Ne]  3s23p3. 

b)  a) 

P) 

y)  a£<r*?nirfa34lnyl- 

8) 

c)  /(o)  =  0 ;  I(P)  =  1  ;/())  =  2 ;  7(5)  =  3. 

Ar2  n’existe  pas.  Par  stabilite  decroissante  : 

P2  $2  >  CI2. 

d)  Seule  S2  est  paramagnetique. 

©  0  c  :  l*22*22p2 ;  N  :  lj22j22p3. 

2)  Interaction  entre  les  O.A.  2j  et  2 p. ;  elles  sont  symetriques 
par  rapport  a  l’axe  de  la  liaison  et  denergies  voisines. 


3)  a)  a)  J  paramagnetique. 

P)  a}za*s}l^Ky  diamagnetique. 

y)  ffjffj diamagnetique. 

b)  a)  OsWltirf  diamagnetique. 

P)  ffj ff*2aj^20?  diamagnetique. 
y)  ffjffs paramagnetique. 

4)  a)  1(a)  =  1 ;  /(P)  =  2 ;  7(y)  =  3. 

Energie  de  liaison  la  plus  elevee  y :  C2~. 

d(C 2+)  >  d(C2)  >  d(Cj-). 

b) /(a)  =  2 ; /(P)  =  3 ; /(y)  =  2. 

Energie  de  liaison  la  plus  elevee  |3 :  N2. 

d(Hf)  >  d( N|+)  >  d( N2). 

fl  1)  a)  Voir  le  document  18. 

i\  9  *9  ?99*|  4=1 

b)  OsOslOj_Kx7lyKx l7ly  . 

2)  Paramagnetique,  car  elle  possede  des  electrons  celiba¬ 
taires. 

3)  /(02)  =  2  ;  KO2 )  =1,5;  /(02“)  =  1 ;  /(02)  =  2,5  ;  plus 
1’ indice  de  liaison  est  elevee,  plus  la  longueur  de  liaison 
est  petite. 

©  1)H:  Is1: Li:  ls22s>. 

O.A.  de  valence  :  Is  pour  H ;  2s  pour  Li. 

2)  a)  L’ integrate  de  recouvrement  est  nulle  pour  l’O.A.  2s 
avec  les  O.A.  2 px  ou  2py  car  ces  orbitales  n’ont  pas  les 
memes  proprietes  de  symetrie  par  rapport  a  l’axe  de  la  liai¬ 
son  (colineaire  a  l’axe  z'z). 

S(l5,  2 pz)  1 0  car  les  O.A.  lj  et  2 pz  sont  symetriques  par 
rapport  a  l’axe  de  la  liaison. 

b)  px  et  py  n’interagissent  pas  avec  l’O.A.  lj  de  l’atome 
d’hydrogene  et  restent  done  developpees  sur  l’atome  de 
lithium  constituant  les  O.M.  nx  et  ny. 

3)  a)  LiH  :  Iff2. 

b) /=  1. 

c)  Non. 

d)  Sur  l’atome  d’hydrogene  car  l’O.M.  1(7 est  une  O.M. 
liante  et  le  coefficient  le  plus  important  dans  son  expres¬ 
sion  est  celui  relatif  a  l’O.A.  de  plus  basse  energie :  15(H). 

e)  Li-H.  La  densite  de  probability  de  presence  des  elec- 

+8  -8 

trons  est  plus  importante  au  voisinage  de  1 ’hydrogene  Li-H. 


CD« 


espece 

JVe 

configuration 

magn. 

O.L. 

BN 

8 

ObOb«x  It? 

dia. 

2(2it) 

CO 

10 

olo'Ulrfal 

dia. 

3(1(T+2i) 

CN 

9 

<sl  it ial 

para. 

2,5(0,5(T+2ji) 

CN_ 

10 

<sl  &  mh 

dia. 

3(lff  +  2tt) 

NO 

11 

para. 

2, 5(1(7+  l,5lt) 

NO+ 

10 

oj  oJz2it?  ttjtrj, 

dia. 

3(1(7+ 2tc) 

2)  a)  dcN~  <  ^cn  ;  b)  dm+  <  dm ;  c)  dco  <  dm ; 
Liaison  d’autant  plus  courte  que  O.L.  est  grand  (a,  b,  c). 

CD  1)  I :  [Kr]  4dI05j25p3. 

O.A.  de  valence  55  et  5 p. 

2)  Interaction  entre  les  O.A.  s  et  pz.  Leur  energie  est  assez 
voisine. 

3)  Configuration  de  valence  :  I2  =  (7S|(7 *2n2n2G2sft\2ft\2- 
l2+  =  C202k2£<J2k2£\ 

/(I2)  =  1 ;  /(I2+)  =  1,5 ;  d(l2+)  <  d(l2). 

4)  a)  Etat  excite  de  I2  : 

b)  Domaine  du  visible  ;  radiation  de  couleur  vert-jaune. 

c)  Couleur  complementaire  du  vert :  rouge-violet. 

d)  £  =  E  (etat  excite)  -  E  (etat  fondamental) 

e=  —  =  3,70. 10“19  J  =  2,31  eV. 

A 


CD  1)  a)  Voir  les  documents  7b,  8b  et  12. 

b)  H2" :  fffff*2 ;  /(H2-)  =  0. 

c)  Ces  deux  especes  n’existent  pas.  L’helium  existe  a  l’etat 
monoatomique. 

2)  a)  Le  recouvrement  lateral  d’O.A.  est  moins  efficace 
que  le  recouvrement  axial. 

b)  Voir  le  document  22  et  29. 

c)  La  configuration  electronique  de  valence  de  la  molecule 
de  dioxygene  fait  apparaitre  deux  electrons  celibataires. 

d)  Paramagnetisme. 

e)  IO-OI. 

f)  Caractere  oxydant. 

CD  1)  a) N  :  li22s22p3. 

b)  IN  =  N I  liaison  covalente  triple ;  moment  dipolaire  nul. 

c)  Quelques  centaines  de  kJ.mol-1 : 
liaison  triple  *  900  kJ .  mol-1. 

d)  Gaz  inerte.  ex  synthese  d’un  organomagnesien  mixte. 


2)  a)  Les  O.A.  de  valence  2s  et  2 p. 

b) 

, - *2(7* 

fj  \\ 

/  :  \  \ 

vX  ^ 


c)  1  <f‘\(?1j$ji%2<?‘. 

/( N2)  =  3  en  accord  avec  la  triple  liaison  du  1)  b). 

Les  O.M.  2(7 et  1  o\  non  liantes,  correspondent  aux  deux 
doublets  non  liants. 

d)  Lorsqu’on  eloigne  les  deux  atomes  d’azote,  le  recou¬ 
vrement  des  O.A.  est  moins  efficace  et  les  stabilisations 
ou  destabilisations  des  O.M.  par  rapport  aux  O.A.  de  depart 
diminuent. 


CD  1)  Voir  le  document  22  b  et  le  paragraphs  3.3.3. 

2)  Les  niveaux  sont  inverses  a  cause  de  l’interaction  entre 
les  O.A.  25  et  2 p2  (si  z'z  est  l’axe  passant  par  les  deux 
noyaux). 

3)  Ne  =  9  +  1  =  10  electrons  de  valence. 

1o22o2(1ji)23c2  ;  /(CN~)  =  3. 

4)  ©|C=N|. 

5)  L’orbitale  3(7  est  principalement  localisee  sur  le  carbone 
(representation  schematique  de  l’O.M.).  C’est  la  H.O. 
C’est  le  doublet  correspondant  qui  est  mis  en  jeu  dans  la 
liaison  de  coordination  avec  le  chrome. 


6)  a)  Meme  nombre  d’electrons. 
b)  ®|C=0|®. 

CD  1)  a)  Representation  de  Lewis :  H  H 

Au  niveau  de  chaque  C,  formulation 
V.S.E.P.R. :  AX^Eq  ;  H  H 

b)  Non. 


Corriges 


2)  a)  II  diminue.  L’O.M.  n  est  destabilisee  et  tt*  est 
stabilisee. 

b)  Les  ecarts  entres  les  energies  des  O.M.  et  cedes  des  O.A. 
diminuent. 

3)  Symetrie  de  revolution  autour  de  l’axe  x'x  passant  par 
les  deux  noyaux  de  carbone.  Energie  non  modifiee. 


4) 


AE  =  AEa+AEK 
|AE|  diminue  puisque 
|A£j  diminue  alors  que 
M^est  inchange. 

Le  bilan  energetique  des 
interactions  est  le  plus  favo¬ 
rable  lorsque  les  axes  y'y\ 
et  y'y2  sont  parallels  c’est- 
a-dire  la  molecule  est  plane. 


©  Da)  A,  ;b)A2. 


Plus  la  delocalisation  electronique  est  importante,  plus  la 
longueur  d’onde  a  laquelle  a  lieu  1’ absorption  maximale 
est  elevee. 

0  1)  =  575  nm,  radiation  de  couleur  jaune. 

L’ absorption  se  fait  dans  un  domaine  de  longueur  d’onde 
assez  etendu  (entre  500  et  700  nm). 

L’azulene  est  done  bleu-violet. 

L’ absorption  de  ce  compose  dans  les  domaines  de  lon¬ 
gueur  d’onde  assez  elevees  est  a  relier  a  la  delocalisation 
electronique  importante  qui  existe  dans  la  molecule. 

2)  L’ absorption  se  fait  dans  l’U.V.  lointain  (A  ^  130  nm). 
Elle  ne  modifie  pas  le  spectre  d’ absorption  de  l’azulene. 

3)  a)  L’ absorbance  A  est  proportionnelle  a  la  concentra¬ 
tion  c  en  accord  avec  la  loi  de  Beer  Lambert. 

b)  D’apres  la  loi  de  Beer  Lambert  :A  =  e,t,c  =  k,c. 
k 

£=  —  avec  k  coefficient  directeur  de  la  portion  de  droite 

obtenue  en  a). 

£  =  2,7 . 103  mol-1 .  L .  cm-1 
£=2,7.102  mol-1.m2 


Chapitre  11 


ICll  IF  | 

IN=NI :  IBr-Brl ; H-J ; 0-C-CII ;  IF-B-Fl ; 

ICJI 

H  H 

H-jr— H  ;  y>-C-<y  ;H-C-Ol 
H 

CCI4  et  CH3CI  tetraedriques,  BF3  triangulaire  plane,  PH3 
pyramidale. 

Cl  H 

1  1 

iy  \  ’  H  \  _ 

Cl  C1  H 


ci»”'5c\ 


ci 


"p 

/ 


H 


VH 


Molecules  polaires :  H-I ,  CH3CI ,  PH3 
Molecules  apolaires :  N2 ,  Br2,  CCI4 ,  BF3,  CO2. 


2)  Trois  effets : 

a)  effet  d’ orientation  :  entre  dipoles  permanents ; 

b)  effet  d’ induction :  entre  dipole  permanent  et  dipole  induit ; 

c)  effet  de  dispersion  :  entre  dipoles  instantanes. 

3)  Effet  de  dispersion  :  tous  les  couples  proposes. 

Effet  d’induction :  b) ;  f)  ;  h) ;  i) ;  j) ;  k)  et  1). 

Effet  d’ orientation  :  b) ;  h) ;  i) ;  k). 

© 11:11 
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[  \o)e  xoi  J 

b) £pi  =  -3,2.10'21J  =  -20meV ; 

£p2  =  -4,0.10"22J  =  - 2,5  meV 

c)  £  pi  =  JIa.£pi  12=  -  0,97  kJ.mol"1 ; 

Efi  =  HA.Ef2/2=  -0,12  kj.  mol"1; 

Interactions  de  faible  energie. 

2)£p  =  J/A.£p  =  -13  kJ.mol"1. 

©  1)£k  =  -8,2. 10"22  J  =  -5,l  meV. 

2)  Ek  =  XA . EK  /2  =  -  0,25  kj .  mol"1 

1)  a)  PMuit s  ’exprime  en  C .  m  et  E  en  V .  m"1  dans 
le  systeme  international. 

b)  a  s’exprime  C.  V-1  .m2  et  a’  en  m3  dans  le  systeme 
international. 

c)  a’  est  homogene  a  un  volume  d’ou  son  nom  :  volume 
de  polarisabilite. 

2  )£D  =  2,17 . 10“22  J  =  — 1,36  meV. 

£d  =  Xa.£d  =  -0,13  kJ.mol"1. 


^  1)  Pour  un  atome  comme  pour  un  ion,  la  polarisabi- 

lite  augmente  avec  le  numero  atomique  en  descendant  dans 
une  colonne  de  la  classification  (cf.  §1.3.1.).  Un  anion  est 
plus  gros  que  1’ atome  dont  il  provient ,  son  volume  de  pola¬ 
risabilite  est  done  naturellement  lui  aussi  plus  important. 

2)  Pour  les  elements  d’une  meme  periode,  le  rayon  ato¬ 
mique  diminue  lorsque  le  numero  atomique  augmente  (cf. 
chap.  9  §  6.4.2. 1.),  le  volume  de  polarisabilite  qui  est  pro- 
portionnel  au  volume  de  1’ atome  suit  la  meme  evolution. 
Pour  un  atome,  la  polarisabilite  augmente  avec  le  numero 
atomique  en  descendant  dans  une  colonne  de  la  classifi¬ 
cation,  e’est  le  cas  pour  les  gaz  nobles. 


^  1)  Interaction  entre  moment  dipolaire  instantane 
(c/.  §  1.4.2.). 

2)  a)  £L  =  -  (3/4) .  [£[a  .  aA2/((4rt.£0)2 .  d *)] 
soitavec  a=4.K.£0.a' 

£L  =  —  (3/4) .  [£iA .  tt'/^ld6] 

b)  Pour  CI2  :  £l  =  1,35. 10"20  J  =  84  meV,  soit 
£l  =  Xa.£l/2  =  -4,1  kJ.mol"1. 

c)  Pour  CC14  :  £l  =  2,09. 10"19  J  =  1,30  eV,  soit 
El  =  Xa.ElI2=  -63  kJ.mol"1. 

L’ interaction  de  London  importante  pour  CCI4,  justifie  son 
etat  liquide  a  temperature  ambiante. 


C®  1)  fi  :  £p  r ;  C :  £p  a  et  A  :  £p  g. 

2)  Pour  d=o Lj  ,  fp g = 0 ;  les  energies  potentielles  attrac¬ 
tive  et  repulsive  se  compensent. 

3)  Le  minimum  du  graphe  A  correspond  a  l’etat  d’equi- 
libre  du  systeme ;  sa  stabilite  est  alors  maximale. 

4)  ^min  =  2.^vdW ; d  OU ^vdW  =  ^,56 .  Ojj. 

1)  Les  dihalogenes  sont  apolaires :  ce  sont  done  des 

interactions  entre  dipoles  instantanes  qui  assurent  la  cohe¬ 
sion  des  solides  et  des  liquides.  L’energie  potentielle  d’in- 
teraction  de  London  (cf.  §  1.4.2.)  croit  en  valeur  absolue 
avec  la  polarisabilite.  Celle-ci  augmente  lorsque  le  rayon 
de  van  der  Waals  augmente,  d’ou  revolution  des  tempe¬ 
ratures  de  changement  d’etat. 

2)  a)  CH4,  CF4  et  CCI4  sont  apolaires :  ce  sont  done  des 
interactions  entre  dipoles  instantanes  qui  assurent  la  cohe¬ 
sion  des  solides  et  des  liquides ;  l’energie  potentielle  d’in- 
teraction  de  London  (cf.  §  1.4.2.)  croit  en  valeur  absolue 
avec  la  polarisabilite  qui,  en  premiere  approximation,  est 
la  somme  des  polarisabilite  des  liaisons.  Celle-ci  augmente 
dans  l’ordre  CF4 ;  CH4 ;  CCI4,  d’ou  1’evolution  observee 
pour  les  temperatures  de  fusion, 
b)  CHCI3,  CH2CI2  et  CH3CI  sont  polaires  et  participent 
aux  trois  types  d’ interaction  ;  la  polarite  et  la  polarisabi¬ 
lite  (vu  les  valeurs  foumies)  decroissent  de  CHCI3  a 
CH3CI ;  d’ou  revolution  parallele  des  temperatures  de 
fusion. 

CCI4  est  apolaire,  mais  est  le  plus  polarisable  de  la  serie ; 
il  ne  participe  qu’a  des  interactions  de  London ,  ses  tem¬ 
peratures  de  changements  d’etat  (les  plus  elevees  de  la 
serie)  montrent  1’ importance  des  interactions  de  London 
par  rapport  aux  deux  autres. 


1)  a)  Formules  mesomeres  du  phenol 


L’oxygene  est «  porteur »  d’une  charge  8+  et  le  cycle  d’une 
charge  8- ;  d’ou  le  sens  de  p^. 
b) /;(l,2-methylphenol)  =  1,81  D  ; 
p(l,3-methylphenol)  =  1,45  D. 

2)  La  cohesion  des  solides  resulte  d’interactions  de  van  der 
Waals  et  de  liaisons  hydrogene  entre  molecules.  Aucune 
liaison  hydrogene  intramoleculaire  n’etant  possible,  les 
molecules  des  deux  isomeres  participent  au  meme  nombre 
de  liaisons  hydrogene  intramoleculaires ;  la  difference 
observee  pour  les  temperatures  de  fusion  est  a  relier  a  la 
difference  de  polarite  des  deux  molecules  considerees. 

(D  1)  a)  En  descendant  dans  une  colonne,  la  longueur, 

le  volume  et  done  la  polarisabilite  de  la  chaine  augmen¬ 
ted,  ce  qui  se  traduit  par  un  accroissement  de  l’intensite 
des  interactions  de  van  der  Waals  notamment  celles  de 
Debye  et  de  London,  d’ou  devolution  observee  pour  les 
temperatures  de  changement  d’etat. 

2)  La  polarisabilite  croissant  de  C-H  a  C-I  les  composes 
d’une  meme  ligne  sont  de  plus  en  plus  polarisables  et  les 
interactions  de  van  der  Waals  de  plus  en  plus  intenses,  ce 
qui  explique  que  les  temperatures  d’ebullition  croissent  de 
gauche  a  droite. 

3)  Relions  les  composes  qui  appartiennent  a  la  meme  dia¬ 
gonal  que  CH3-(CH2)4-H  et  CH3-I.  Leurs  temperatures 
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Corriges 


r 


d’ebullition  valent  respectivement  36  °C ;  32  °C ;  47  °C ; 
38  °C  et  42°C,  elles  sont  relativement  voisines ;  il  en  est 
de  meme  pour  les  composes  relies  par  toute  diagonale  paral¬ 
lel  a  la  premiere  tracee.  Cette  situation  montre  que,  pour 
les  interactions  de  van  der  Waals,  leur  diminution  due  a  la 
reduction  de  la  longueur  de  la  chaine  est  compensee  par 
leur  augmentation  due  a  la  presence  d’un  atome  d’ halo- 
gene  de  plus  en  plus  volumineux,  done  de  plus  en  plus 
polarisable. 

4)  En  considerant : 

A0eb  =  6>eb(CH3-(CH2)w-X)  -  Oeb(CH3-(CH2)n-l-X) 
pour  chaque  colonne  on  trouve  environ  32  °C  ;  ceci  est 
vraisemblablement  du  a  1’  augmentation  de  polarisabilite 
liee  chaque  fois  a  l’ajout  d’un  seul  groupe  CH2. 

CD  Les  atomes  d’hydrogene  des  groupes  hydroxyle 

O-H  et  amine  N-H  ainsi  que  les  doublets  non  Hants  des 
atomes  d’oxygene  de  -OH  et  de  C=0  et  d’azote  de  N-H 
peuvent  participer  a  une  liaison  hydrogene  avec  l’eau 
H-O-H. 

CD  1)  A  et  B  different  par  la  position  relative  du  groupe 

CH3  et  du  doublet  non  liant  de  1’ azote  par  rapport  a  la 
liaison  C=N ;  ce  sont  done  des  diastereoisomeres 

2)  B  peut  donner  une  liaison  intramoleculaire  ce  qui  dimi- 
nue  sa  capacite  a  donner  des  liaisons  hydrogene  intermo¬ 
leculaires  et  done  diminue  sa  temperature  de  fusion. 

CD  La  trimethylamine  ne  peut  donner  de  liaison  hydro¬ 
gene,  la  /V-methylethanamine  peut  en  donner,  mais  moins 
que  la  propan- 1 -amine.  Cette  demiere  ayant  une  molecule 
lineaire,  ses  interactions  de  van  der  Waals  sont  plus  intenses 
que  celles  de  la  V-methylethanamine  ramifiee  (cf.  doc.  15 
et  §  1.7.1.) ;  d’ou  l’ordre  des  temperatures  d’ebullition. 

CD  1)  Les  graphes  ont  Failure  de  ceux  du  document  22. 

2)  H-Cl,  H-Br  et  H-I  ne  participent  qu’a  des  interactions 
de  van  der  Waals,  celles-ci  augmentent  avec  la  taille  de 
l’atome  d’halogene ;  d’ou  les  evolutions  observees. 

3)  L’ existence  de  liaisons  hydrogene  explique  les  valeurs 
relatives  a  l’acide  fluorhydrique. 

CD  1)  a)  Formules  mesomeres  du  phenol  et  du  nitro¬ 
benzene 


Les  charges  partielles  apparaissant  dans  les  formules  meso¬ 
meres  justifient  les  sens  de  et  pj. 

b)  p(  1 ,2-nitrophenol)  =  3,73  D ;  /?( 1 ,3-nitrophenol)  =  5,25  D 
et  /?( 1 ,4-nitrophenol)  =  5,87  D. 

2)  a)  Les  isomeres  1,3  et  1,4  ne  participent  pas  a  des  liai¬ 
sons  hydrogene  intramoleculaires,  ils  donnent  les  memes 
liaisons  hydrogene  intermoleculaires ;  seules  les  interac¬ 
tions  de  van  der  Waals  les  distinguent.  Les  valeurs  obser¬ 
vees  sont  en  accord  avec  les  valeurs  des  moments  dipolaires. 

b)  L’isomere  1,2,  le  moins  polaire,  peut  de  plus,  donner 
une  liaison  intramoleculaire,  ce  qui  diminue  sa  capacite  a 
donner  des  liaisons  hydrogene  intermoleculaires  et  done 
diminue  sa  temperature  de  fusion. 


CD  1)  d(H...F)  =  249 -92  =  157  pm. 

2)  d(  O-H)  =  p(H20)  /( 2 .  cos(0/2) .  0,32 .  e)  =  98  pm  (mettre 
/;(H20)  en  unite  S.I.) ;  d’ou  d{ H. .  .0)  =  276  -  98  =  178  pm. 
d( H. .  .0)  >  d( H. .  .F)  en  accord  avec  x(0)  <  %(F). 

CD  Contrairement  a  celle  du  1,4-hydroxyphenol,  la 
base  conjuguee  du  1,2-hydroxyphenol  peut  etre  stabilisee 
par  la  formation  d’une  liaison  hydrogene  intramoleculaire, 
ce  qui  rend  sa  formation  plus  facile  et  explique  que  le  cate¬ 
chol  soit  un  acide  plus  fort  que  l’hydroquinone. 

CD  Le  chloroethane  ne  peut  donner  de  liaison  hydro¬ 
gene  avec  l’eau,  la  propanone  peut  se  Her  a  l’eau  par  l’atome 
d’oxygene  du  groupe  C=0  et  l’acide  ethanoique  peut  se 
Her  avec  l’eau  par  ses  deux  atomes  d’oxygene  et  par  l’atome 
d’hydrogene  du  groupe  O-H,  d’ou : 

^(chloroethane)  <  ^(propanone)  <  s(acide  ethanoique). 


2)  L’existence  de  liaisons  hydrogene  dans  les  solutions 
concentrees  explique  l’affaiblissement  de  la  liaison  cova- 
lente  O-H  et  done  la  diminution  du  nombre  d’onde  de  la 
bande  d’ absorption  correspondante. 

3)  o(0-H)g  <  g(0-H)4  car  les  liaisons  hydrogene  sont 
plus  nombreuses  dans  B  que  dans  A.  De  plus,  comme  la 
solution  A  est  concentree,  un  certain  nombre  de  molecules 
se  dimerisent  (doc.  26)  ce  qui  affaiblit  la  liaison  O-H. 


€D  1)  On  raisonne  sur  la  stabilite  de  HA1©,  base  conju¬ 
guee  du  diastereoisomere  Z,  H2A  : 


CD  1)  a)  Formules  de  Lewis : 
/ds 

_  II  _ 

H— 0  — S— 0— H 


\0/ 


H 

I 

101 

,  I  - 

®=P — 0 — H 

I 

101 

I 

H 


Les  molecules  de  ces  deux  acides  sont  fortement  liees  par 
liaison  hydrogene,  d’ou  leur  densite  et  leur  viscosite  ele- 
vees. 

2)  Un  s irop  de  menthe  ou  de  grenadine  sucre  au  glucose 
ou  au  fructose  est  sirupeux  car  les  molecules  de  sucre  don¬ 
nent  de  tres  nombreuses  liaisons  hydrogene  intermolecu¬ 
laires  alors  qu’un  sirop  allege  a  l’aspartame  est  tres  fluide 
car  les  molecules  de  cet  edulcorant,  present  generalement 
en  faible  quantite,  donnent  peu  de  liaison  hydrogene. 


©  1)  a)  Ces  trois  hydrures  ont  une  structure  tetraedrique 
reguliere ;  ils  sont  apolaires. 

b)  Les  interactions  de  van  der  Waals  mises  en  jeu  dans  cha- 
cun  des  trois  liquides  sont  ceUes  de  London  (dispersion). 

c)  C,  Si  et  Ge  appartiennent  a  la  meme  colonne  de  la  classi¬ 
fication,  leur  taille  et  done  leur  polarisabilite  croit  dans  l’ordre 
C,  Si  et  Ge,  d’ou  revolution  des  temperatures  d’ebullition. 
2)  a)  La  polarisabilite  des  silanes  lineaires  augmente  avec 
la  longueur  de  leurs  molecules.  Ne  participant  qu’a  des  inter¬ 
actions  de  dispersion  de  London,  elles  sont  d’autant  plus 
liees  que  leur  chaine  est  longue,  d’ou  revolution  observee. 
b)  SiH3-SiH(SiH3)-SiH3  est  ramifiee,  les  dipoles  instan- 
tanes  qui  peuvent  y  apparaitre  sont  plus  eloignes  les  uns 
des  autres  que  dans  l’isomere  lineaire  SifHio  (cf  doc.  15 
et  §  1.7.1.)  leurs  interactions  sont  alors  plus  faibles  et  la 
temperature  d’ebullition  de  l’isomere  ramifie  est  inferieure 
a  108  °C. 


€D  1)  La  temperature  d’ebullition  croit  lorsque  les 

chaines  sont  plus  longues  et  le  nombre  de  ramifications 
diminue  et  lorsqu’apparaissent  des  possibility  de  liaisons 
hydrogene ;  d’ou  l’ordre  croissant : 

%(C)  <  6feb(Z>)  <  %(A)  <  %, (E)  <  66h(B). 


©  1)  Pour  le  propan-  l-ol  (A) :  bandes  dues  aux  vibra¬ 
tions  de  O-H  (3  300  cm-1) ,  de  C-H  (2  900  cm-1)  et  de 
deformation  de  C-H  (1  400  cm-1) 

Pour  P acide  propanoique  (B) :  bandes  dues  aux  vibrations 
de  O-H  (3  100  cm"1) ,  de  C-H  (2  900  cm"1)  de  C=0 
(1  720  cm-1)  et  de  deformation  de  C-H  (1  400  cm-1). 


HA©  est  tres  stabilise  par  la  liaison  hydrogene  intramole¬ 
culaire  qui  permet  l’ecriture  d’une  formule  mesomere.  Cette 
forte  stabilisation  explique  : 

-  la  force  de  la  premiere  acidite  de  l’isomere  Z : 

P^Al(Z)  <  P^Al (£) 

-  la  faiblesse  de  la  seconde  acidite,  car  A2-  se  forme  plus 
difficilement  pKpjfZ)  >  p K^i(E). 

m  1)  Energie  d’interaction  attractive  Eatt=-4£x  (o/d)6. 
Energie  d’interaction  repulsive  Er^p  =  4£  x  (a/c/)12. 

Pour  le  graphe,  voir  le  document  12  ou  I’exercice  7. 

2)  (Test  la  valeur  de  d  pour  laquelle  E\ j  =  0  :  les  energies 
attractive  et  repulsive  se  compensent  exactement. 

3)  a)  dEu(d)/  id  =  4  (el  a) .  [6 .  (old)1  - 12 .  (aid)13]. 

b) d0=  (2)'%  =  1,122.(7. 

c)  -  8  est  la  valeur  de  Ey  lorsque  celle-ci  est  minimale. 

d)  Voir  le  document  12  ou  I’exercice  7. 

4)  flvdW  (argon)  =  d0l 2  =  192  pm. 

5)  En  ne  comptant  qu’une  fois  chaque  interaction  entre 
atomes  d’ argon,  n  =  £vap  /  (ell)  ~  12. 

Chapitre  12 

1)  a)  Liaison  polarisee  ou  polaire  ILC^'-I^ 

(cf.  §  2.1.1).  b)  cf.  §  2.2.2.  c)  c/J  2.2.1  et  doc.  6. 

d)  cf.  §  3.2.1.  e)  cf.  §  3.2.2.  etchap.  7.  §  3.I.2.2. 

o 

;C2H5)3N:<I-  jsL  (C2H5)4N®  +  Ie 

etape  elementaire 

2)  Voir  le  document  10. 

3|PA20CH-Cl9dtap!.C1"liqUemCnl>  /-*2CH  +  CP 
determinante 

WifciTt  :OH2  — ^ ►  Ph2  C  "  H  — ►  Ph2  CH  OH  +  H® 

\0 

Voir  le  document  16,  mais  avec  3  etats  de  transition  et  2  inter- 
mediaires  reactionnels. 

4)  L’ etape  unique  de  la  S^2 ;  la  premiere  etape  de  la  S^l. 

5)  Les  etats  de  transition  (T)  sont  des  maximum  d’energie  poten- 
tieUe ;  les  intennediaires  reactionnels  sont  des  minimums  rela- 
tifs  d’energie  potentielle  (P/?2©CH,  P/?2CH©OH2  dans  le 
mecanisme  S^l. 

6)  Suivi  de  la  concentration  croissante  en  ions  hydronium  par 
pH-metrie  ou  par  conductimetrie  (cf.  annexes  2  et  4). 
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Corriges 


O 


H3C —  C  f  +  Ph  —  Cs ®  —  C\5Q 


0/^ 


CH3 

H 

Ph  —  C  —  0-C  —  CH3  +  Cl0 

I  II 

ch3  0 

ethanoate  de  1-phenylethyle 


2) 

H-Oi  + 


8Q 


OH 

octan-2-ol 


3)  0  ^©  „ 

H-SiVy/X/X/X  _ ►  X/W'X  +Bre 

Br^  SH 

8Q 

octan-2-thiol 

4) \  -0  ^©  ^SPi  \  /  n 

+  Hic~ 1  _ ►  /^°  +I0 

2-methoxypropane 

—  ^+Cie 

%  ®nh3 


2-ethoxypentane 


7)  0  ^ _ J®  SQ 

Ph—  Si  +  F/2  —  CH9  —  Cl 

^  0 

- ►  Ph—CH2—S—Ph  +  Clu 

sulfure  de  benzyle  et  de  phenyle 


L’obtention  rapide  d’un  precipite  de  chlorure  d’argent 
caracterise  un  chlorure  d’alkyle  tertiaire  (cf.  §  3.3.3  et  doc.  21). 
Le  compose  est  le  2-chloro-2-methylbutane. 

^  a)  2-bromobutane  >  2-chlorobutane,  ou  «  >  »  signi- 
fie  « reagit  plus  vite  que  ». 

b)  1-chlorohexane  >  chlorocyclohexane  (derive  halogene  secon- 
daire)  (cf.  §  3.2.3 ). 

c)  1-bromopentane  >  3-bromopentane. 

ft  (/?)- octan-2-ol  selon  un  mecanisme  S^2. 


1^1  Reactivite  decroissante  dans  l’ordre  de  stabilite  decrois- 
sante  des  carbocations : 

f)  e)  a)  >  c) 


grande  delocalisation  de  la  charge  ©,  comme  le  montrent  carbocation 
les  formules  mesomeres.  tertiaire 


b)  d) 


carbocation  carbocation 

secondaire  primaire 


Dans  le  cas  e),  la  delocalisation  de  la  charge  +  est  un  peu  moins 
grande  que  dans  le  cas  f),  en  l’absence  de  la  contribution  du 
groupe  methoxyle-OCfy.  Cas  a)  et  c) :  meme  carbocation, 
mais  le  bromure  est  plus  reactif  que  le  chlorure. 


Q  i) 

- ^  <5©  80 

H3N  +  H3C-CH2yxBr 


H3C-  CH2  —  Br*50  @ 

- ►  H3C  -  CH2-  NH3  +  Br0 

etat  de  transition  T 
mecanisme  SN2 

2)  Cf.  graphe  de  meme  allure  doc.  20. 

3)  a)  et  b)  cf.  §  3.2.3  ■  Influence  de  la  polarite  du  solvant. 


©a> 

pent-l-ene 

b)  sxv  +  x^v  +  f'S 

pent-l-ine  (£)- pent-2-ine  (Z)'pent-2-Sne 

e)  X^sX\  +  +  ^xX+ 

(E)-hex-2-ene  (Z)-hex-2-ine  ®-ta-3-tas 

v  '  (Z)-hex-3-ene 


d)  Axx  +  /Ax  +  A ) 

2-methylpent-2-ene-  (£)-4-methylpent-2-ene  (Z)-4-methylpent-2-ene 
Br  Br 

CD  a)H3C-C-CH3  ou  H2C~CH-CH3 
CH3  ch3 

(2)-  ou  ( 1  )-bromo-2-methy  lpropane 

b)  BrH2C-CH2-CH3  ou  H3C-CHBr-CH3 


(1)  -  ou  (2)-bromopropane 

c)  H3C  — ^  ^ —  Br  l-bromo-4-methylcyclohexane 

d)  Br 

2  bromo-l,l-dimethylcyclopentane 

CH2  Br  bromocyclohexylmethane 


0  1)  Formation  d’un  produit  de  substitution  : 


3-methylhexan-3-ol 


et  de  produits  d  elimination : 


(£)  et  (Z)-3-methyl-hex-3-ene 

2)  Une  elevation  de  temperature  augmente  la  proportion 
des  produits  d ’elimination. 

3)  Derive  halogene  tertiaire  :  SnI  (sans  stereoselectivite) 
ou  El  (stereoselectivite  partielle,  E>Z). 


4)  Suivi  pH-metrique  ou  conductimetrique  de  la  consom- 
mation  des  ions  hydroxyde. 

CD  Les  reactions  d’elimination  sont  ici  favorisees  par 
rapport  a  la  reaction  de  substitution. 


/  H  H<x  - *  '  a 

u  p.  \  f  /  ^\s©_  (E )-3-methylpent-2-ene 

3  ^C-C//.  +IO-H 

V'CHjCHj 

CH,  ---► 

u 

3-methylpent-l-ene 

A  predomine  sur  B  (regioselectivite  Zaitsev). 

Seule  la  configuration  (E)  est  obtenue  pour  A  si  le  meca¬ 
nisme  est  E2,  a  partir  du  substrat  25,  35,  comme  a  partir 
du  substrat  25, 35. 


Ph  Ph 

\  / 

►  c=c 

-Bre  /  \ 

E2  H,C  z  CH; 


Br0  /  \ 

E2  H,C  E  Ph 


•  Bases  utilisables :  lOO-H  ;  Et  OlO  ;  O  IMi, 
CD  Alcool ;  ether-oxyde ;  amine ;  nitrile  ;  ester 
carboxylique  (cf.  doc.  1). 

{0C/.H 

CD  Chimioselectivite : 

C-I  reagit  plus  vite  que  C-Cl :  cf.  §  3.2.3. 

•  Regioselectivite  :  cf.  §  4.2.1. 

•  Stereoselectivite  (partielle  E>Z):cf.§  4.2.2. 

•  Stereoselectivite,  stereospecificite  :  cf.  doc.  11. 

Qj)  a) 


HC=CI  +  CH2  x-  Br  — ►  H — C  =  C— CH2-  CH3  +  Br0 
\  \*  . 
ch3 


but-l-yne 


b)  Reaction  acido-basique : 


~0  . 


Cl— CH2— C  +NH3— ►  Cl— CH2— C02  +NH4 

s'"OH 


puis  substitution  nucleophile : 

■A  © 

H3N  +  Cl— CH2— co2 


©  0  0 

h3n— ch2-co2  +  cr 


c)  s 
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Corriges 


d)  ©  0 

;  Ph ,P:  +  CH2—  Br  — ►  Plu  P  —  CH2— Ph  +  Br 
|  1/ 


Ph 


ion  benzyltriphenylphosphonium 


e)  o 

/T~\  II  r\e 

<'  x) — S—O  —  Et  +  iC=Ni 


-0 

lOK 

o  / - v  I 

-^U  H3C-CH2-C  =  N  +  — \ — s  =  0' 

propanenitrile  \=J  y  || 

Cp, 

ion  p-toluenesulfonate 

L'anion  nucleofuge  est  tres  stable,  car  sa  charge  0  est 
delocalisee  (ce  que  montrent  les  formules  mesomeres).  C'est 
done  un  bon  groupe  partant. 


flU  a) 


CH,  ch, 

JW  1  n 

<V+  CH  —  Br  — ►  I—  CH  +  Bre 

I  V  I 

CH,  CH, 


Br9  +  Na®— ►  NaBr(s) 

La  precipitation  de  NaBr  deplace  la  premiere  reaction  de 
fagon  importante  vers  la  droite. 


+  Br 


.© 


L’elimination  du  1-fluoropentane  du  milieu  reactionnel  par  dis¬ 
tillation  (sa  temperature  d’ebullition  est  beaucoup  plus  basse  que 
celle  des  autres  constituants)  deplace  fortement  la  premiere  reac¬ 
tion  vers  la  droite  et  la  rend  pratiquement  totale. 


© 


■  CH, 


cinetiquement  f)  1 

Ph  —  CH,  —  Cl - ►  Cle  +  f  V-  ( 

determinante  \ - / 

Carbocation  relativement  stable  (charge  delocalisee),  bien  que 
primaire. 

/f\. 


v  'V- CH2  4>iC=Ni 


€9 


ry?,c=N. 

Cl  ^  Br 


CH2 —  C  =  N 


+  Bry 


Substitution  de  Br  plus  rapide  que  celle  de  Cl. 

€9 

a)  / — 

H3C  —  CH2 — CH2  —  Br  +  iO  —  CH3 

ou  H,C  —  CH2  —  CH2  —  oP  +  H,C  ©Br 
(un  faible  risque  d’elimination  concurrente  dans  le  premier  cas) 


e)  2  fli/Br  +  S2®  ou  Bu- Br  +  flu- SI® 


© 


—x© 

Br  +  iC=Ni 
v> 

^0 


C=N  +  Bre 


.  Br  +  'P — ► 
^  “-Br9 

I©  plus  nucleophile 
que  CN 


L’ ensemble  de  ces  deux  reactions  est  plus  rapide  que  la 
premiere  :  I©  est  catalyseur. 


© 

-iC=Ni 

V/  _J© 
plus  electrophile  que : 

Br 


©a  e  1 

£r3N— CH  +Ie 
CH3 

Doublet  de  N  plus  degage  dans  b). 

© 


CH3 

N  —  CH  +  I9 
CH, 


Obtention  en  quantites  a  peu  pres  egales  de  deux  alcools 
chiraux,  diastereoisomeres.  Chaque  alcool  est  separement 
optiquement  actif,  le  melange  aussi  (les  deux  configura¬ 
tions  n’ont  pas,  a  priori,  des  pouvoirs  rotatoires  opposes). 

©  a)  Ionisation  du  bromure  tertiaire  dans  la  propanone 
(solvant  polaire  et  dissociant) ;  formation  a  l’equilibre  du 
melange  equimolaire  des  deux  enantiomeres  (optiquement 
inactif) :  racemisation. 

K  S 


-Cl0 


ci  H 

Carbocation  secondaire  stabilise  par  delocalisation  de  la  charge  0 

2«V - * 

Th©\__.  \  racemique 


©  a)  Sn2  avec  l’ion  cyanure,  bon  nucleophile  : 

>=0 


+  IC=NI 

mj  ft 


_  e 

yC  + C| 

H  6n 


b)  Dans  le  methanol,  solvant  faiblement  nucleophile,  la 
solvolyse  du  derive  halogene  secondaire  se  realise  princi- 
palement  par  l'intermediaire  d’un  carbocation  achiral  inter¬ 
mediate. 


+  H3C-OH  / - *•  /%  B 

/  +  H  O-CH3 

H® 

A  B’ 
il  0-CH3 


©  Le  bromure  de  benzyle  donne  un  carbocation  pri¬ 
maire,  stabilise  par  delocalisation  de  la  charge  ©  e. 

La  stabilite  de  ce  carbocation  est  comparable  a  celle  d’un 
carbocation  alkyle  tertiaire. 


©  0  < 

compte  tenu  des 
carbocation 

liaisons  en  ponts, 
le  carbocation 
ne  peut  etre  plan 
a)  <  b)  <  1 

carbocation  tertiaire, 
iodure  plus  reactif 
que  bromure 


e) 


a) 


carbocation 
primaire  secondaire 


<  d) 

carbocation  tres  stabi¬ 
lise  par  delocalisation 
de  la  charge, 
bien  que  secondaire 


©  Bien  que  l’iodure  soit  primaire,  la  complexation 

avec  Ag©  foumit  un  tres  bon  groupe  partant  favorisant  un 
mecanisme  SrI.  II  se  forme  le  2,2-dimethylpropanol. 

Les  produits  observes  resultent  d’une  isomerisation  du  car¬ 
bocation  primaire  en  carbocation  tertiaire  plus  stable,  par 
migration  d’un  groupe  -CH3.  C’est  ce  qu’il  faut  supposer 
pour  expliquer  la  formation  des  produits ;  le  rearrangement 
est  dit  de  Wagner-Meerwein. 

©  La  formation  d’un  carbocation  stabilise  par  delo¬ 
calisation  de  la  charge  ©e  et  1’ absence  de  nucleophile  fort 
favorisent  un  mecanisme  Sjyl. 

H3C  OH  h3c 

\  /  ,,  \ 

C  A 

/  \ 

H3C  ch=ch2 

2-methylbut-3-en-2-ol 

Le  management  allylique  fait  intervenir  le  carbocation 
allyle  intermediaire. 

©  1)  SN1. 

2)  Cf.  cours  §  3.3. 

3)  Cf.  doc.  16  et  20. 

6)  i) 


/c=ch-ch2-oh  a 

H3c  3-methylbut-2-en-l-ol 


SN1 

etat  initial 

(CHjlj^C-Cl50 

+h2o 

(C2H5)2S®-C(CH3)3 
+  Br6 

etat  de  transition 
de  la  lre  etape 
cinetiquement 
determinante 

(CH3)3{,®C..„C150 

+h2o 

5’>5 

<s© 

(C2H5)2S ....  C(CH3)3 
+  Br9 

3=1/2 

modification 
des  charges 

augmentation 

dispersion 

Sn2 

etat  initial 

H-G® 

+  S®(CH3)3 

i® 

+h3c{®-b/® 

etat  de  transition 
de  la  lre  etape 
cinetiquement 
determinante 

H-Ose--CH3s® 

5'©S(CH3)2 

IJ®--CHr-Br{'® 

+  3'  =  1/2  »S 

modification 
des  charges 

diminution 

dispersion 

2)  Une  augmentation  de  la  polarite  du  solvant  entraine  pour 
une  reaction  S]\l  ou  S[sj2 :  une  augmentation  (diminution)  de 
la  vitesse  si  les  charges  sont  augmentees  (diminuees  ou  plus 
dispersees)  dans  l’etat  de  transition  de  l’etape  cinetiquement 
determinante  par  rapport  a  l’etat  initial. 


Corriges 


3) 

ffi 

CS(CH3)2 

ch3)3nT\:h3 


s © 

S(CH3)2 
<5®  ; 

(CH3)3N-CH3 

- ►  (CH3)4NU+  S(CH3)2 

etat  de  transition 


Une  augmentation  de  la  polarite  du  solvant  diminue  la 
vitesse  de  cette  reaction :  la  charge  est  dispersee  dans  l’etat 
de  transition  par  rapport  a  l’etat  initial. 


b) 


5-methylhepta- 1 ,3-diene 
le  plus  stable  (doubles 
liaisons  conjuguees) 


5-methylhepta- 1 ,4-diene 
(moins  stable  bien  que 
plus  substitue) 


plus  substitue  que  les 
precedents,  mais  double 
liaison  non  conjuguee 
avec  le  noyau  benzenique 


€9  1)  a)  E  :  elimination ;  2  :  bimoleculaire. 

Exemple  :  cf.  §  4.3.1  et  doc.  29. 

b)  Cinetique  d’ordre  2  en  1’ absence  de  degenerescence  de 

l’ordre ;  stereospecificite  anti ;  regioselectivite  Zaitsev. 


b)  4  configurations  stereoisomeres,  dont  deux  couples 
d’enantiomeres. 


c)  d\  =  d2 

d)  •  Regie  de  Zaitsev  :  cf.  §  4.2.1. 

•  Prevision  selon  Zaitsev  : 

iPr 


•  Produit  obtenu : 


derive  ethylenique  le  plus  substitue 
obtenu  majoritairement 

6  l 


Le  produit  prevu  par  la  regie  de  Zaitsev  ne  peut  etre  obtenu 
par  une  elimination  anti ;  le  produit  obtenu  est  celui  obtenu 
par  elimination  anti  (voir  schemas  question  2.a)). 


kik2[RX][  OH' 


Bi 


R©][0He]=^  — 

df  A_j  [  X  ®] + ^  2  [OH  9] 

Si  i_i[R®][X®] « *2[R®][OH®],  [v2  »  v_i], 


dr 


=* -m] 


€9  1)  L’ application  de  l’A.E.Q.S.  a R®  conduit  a : 
^-=[ki  +  k2(b-x)](a-x) 

2)  En  tragant  ^  =/(^  -  Jf)> on  obtient : 

=  3,9  x  10-2h_1 
k2  =  1,1  h^.mor'.L 


m  Bromure  secondaire,  mecanisme  intermediate  entre 
SN1  et  S^2. 

Passage  d’un  ordre  1  approche  a  un  ordre  2  approche. 


Chapitre  13 

Molecules  possedant  des  configurations  chirales 
separables  a  temperature  ambiante  :  1),  3)  et  4). 

1)  h3c- 

ch3 

L’activite  optique  est  due  au  seul  atome  de  carbone. 

2)  Les  configurations  chirales  ne  sont  pas  separables  a  tem¬ 
perature  ambiante. 

3)  L’ atome  d’azote  est  le  centre  de  chiralite. 


5)  La  serotonine  est  achirale,  fatome  d’azote  du  cycle  est 
trigonal. 


solution  etheree 

+  solution  d’hydoxyde  de  sodium 

ampoule  a  decanter 


i 

phase  organique 
contient  C6H5CH3 
etC6H5NH2  " 


acide 

chlorhydrique 


phase  organique 
contient  C6H5CH3 


sechage 
sur  MgS04 


solution  etheree 
de  C6H5CH3 


distillation 
a  la  pression 
atmospherique 


phase  aqueuse 
contient  C6H5NH3®,  Cle 


1)  solution  d'hydroxyde  de  sodium 

2)  ethoxyethane 

3)  ampoule  a  decanter 


phase  aqueuse 


C6H5CH3  pur 


phase  organique 
contient  C6H5NH2 


sechage 
sur  MgS04 


solution  etheree 
de  C6H5NH2 


3 

phase  aqueuse 
contient  C6H5COO®  Na® 


acide 

chlorhydrique 


C6H5COOH 

precipite 


filtration 
sur  biichner 


C6H5COOH 

brut 


recristallisation 
dans  l'eau 


C6H5COOH 

pur 


distillation : 

•  de  l'ether  a  la  pression  atmospherique 

•  de  Taniline  sous  pression  reduite 


C6H5NH2pur 
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Corriges 


©1)CH3-CH3  +  NH 

Br-Mg^ 

2)CH3-CH2NHCH3,  (CH3CH2)2NCH3, 


(CH3CH2)3NCH3I°,  CH3-CH2NH2CH3  Ie, 


(CH3CH2)2NHCH3 1® . 


3)  (CH3)3NHCP 

^  1)  Equation  de  la  reaction  acido-basique : 


<^HOH  +  HO®  0®4  H,0 

2)  Equation  de  la  reaction  : 


0°+CH3CH2CH2CH2Br 


/CH2CH2CH2CH3 

( y°  + Br 


Le  1-bromobutane  est  un  derive  halogene  primaire,  une 
substitution  nucleophile  bimoleculaire  peut  etre  proposee. 
3)  Le  chlorure  de  benzyltributylammonium  a  pour  formule 
semi-developpee  : 

((C6H5)CH2)(H3CXH2XH2-CH2)3N©,ClQ 


L’ion  benzyltributylammonium  est  amphiphile 
((C6H5)CH2XH3C-CH2-CH2-CH2)3N® 

./ 


partie  hydrophobe 


\ 

partie  hydrophile 


L’ion  phenolate,  CgHsO©,  est  soluble  dans  l’eau  ;  le  1- 
bromobutane  est  insoluble  dans  l’eau.  L’ion  benzyltribu¬ 
tylammonium  est  soluble  dans  les  deux  phases,  il  se  situe 
a  leur  interface  et  permet  de  mettre  en  contact  les  deux 
reactifs  ;  la  tete  hydrophile  interagissant  avec  l’ion 
phenolate  et  la  partie  hydrophobe  avec  le  1-bromobutane, 
les  deux  reactifs  en  contact  peuvent  ainsi  reagir. 

1)  Non :  les  distances  interatomiques  sont  identiques 
dans  les  deux  enantiomeres  et  la  silice  est  achirale. 

2)  D’apres  la  regie  sequentielle  de  Cahn,  Ingold  et  Prelog : 

-OH  >  -COOH  >  -CHOH-COOH  >  -  H 
ou  «>»  signifie prioritaire sur. 

OH 


HOOCX 


*C-' 


(R) 


xc  V 


-H 


(^)j  ''H  C00H 
HO 

(+)  acide  tartrique 

Cette  molecule  admet  un  enantiomere  : 

COOH 


ffiX 


X- 


(S) 


cr  v 


-H 


i  J  --H  OH 
HOOC 


OH 


HO- 


I  (R) 


XX  \ 


-H 


(S)  p-H  COOH 
HOOC 


son  activite  optique  est  nulle  (isomere  meso). 


B 


4) 


C=CH 


(fi)j 


OH 

Ur) 


h3C""/X®h3  ooc 

H  y  \  cooh 

HO  H 


C=CH 


et  (5)C 
et  ® 


OH 


H-''y  VNH3  OOC\W 

h3c  s.;H 

HO  H 


COOH 


Les  deux  sels  sont  des  diastereoisomeres,  leurs  proprietes 
physiques  sont  differentes :  a  priori  leurs  solubilites  ne 
sont  pas  identiques,  il  est  possible  qu’un  des  deux  sels 
puisse  cristalliser. 

5)  Les  pouvoirs  rotatoires  specifiques  sont  differents  et  ne 
sont  pas  opposes,  car  il  s’agit  de  diastereoisomeres. 

6)  Le  sel  traite  par  une  solution  de  carbonate  de  potassium 
conduit  a  1’ amine  de  configuration  R  et  a  1’ ion  (+)  tartrate 
par  une  reaction  acido-basique. 

L’ amine  de  configuration  R  : 

CHi 


..C. 

h-'  y  x>[h2 

HC=C 


-nh2  >x=ch>-ch3>-h 

7)  On  obtient  l'amine  de  configuration  S. 


Q  1)  A  :  CH3-CH2-CH2Br ; 


B :  (CH3-CH2-CH2)2NH ; 


A 


C :  (CH3)3C-CH2-CH  CH  XH2X(CH3)3 ; 

w 


D :  (CH3)3CXHoXHO  ;  E :  (CH3)3CXH2C00H ; 

0  © 

F  :  (CH3)3CCH2COO,  NH2(CH2CH2CH3)2 ; 


G :  (CH3)3CCH2CON(CH2CH2CH3)2 . 

2)  •  CH3-CH=CH2  — -  A  (cf.  chap.  1). 

■A — ~B(cf.§  3.2. ). 

3)  L’hydrolyse  libere  H2O2 ,  oxydant,  qui  oxyderait  l’al- 
dehyde  forme  en  acide  carboxylique. 

Le  milieu  reducteur :  Zn  en  milieu  acide  (CH3COOH). 

4)  En  realisant  l’hydrolyse  en  milieu  oxydant :  on  ajoute 
H2O2  en  milieu  acide. 


o» 


a 


+  CH3-oX\ 


:N^NHj 


C-H 


+  ^0 


2)  Par  hydrogenation  catalytique  heterogene : 

A  +  H2(g) - -  B 

3) 


H2C-CH2-0I 

(h3c)2nh\k:i^- ch2  — -  (h3q2#h— 7 


h2cxh2-oh 

-(H3O2N1  c 


En  milieu  acide : 

H 


(H3C)2N-CH2-CH2-OH  +  H® 


(H3O2  NXH2~CH2-0H® 


H 


H 

(SN2)(H3C)2N-CHrCH2%f  O9- 


(h3c)2n-ch2xh2-ch  +  h2o; 

®  H 
(H3C)2NjCH2-CH2-Qi  +eiOH  ■ 

H~ 


(H3C)2N-CHrCH2-CH  +H20 

D 


v  VN-CH2y  VoCH3 


CH, 

ch2 

in(Ch3)2 


mepyramine 


D  l)fi:H3CXHXH2OH 

IN 


H3C  ch3 


2)  (X 


H3C-CH-CH2  ,iNH(CH3)2  — -  H3C-CH-CH2-0I 


eI0H*— 

H3C^  ch3 


■  H3C-CH-CH2OH 
H3c'  CH3 


L’amine  est  un  nucleophile. 


C:  H3C-CH-CH2-N(CH3)2 


1  OH 


C  est  l’isomere  preponderant,  l’effet  donneur  de  CH3 

P\ 

diminue  la  polarite  de  la  liaison  C-0  :  H3C-CH  — 


n 


par  rapport  a  la  liaison  C-0 :  -  CH2  done  le  nucleo¬ 

phile  attaquera  preferentiellement  le  carbone  1. 

3 )D:  H3C-CH-CH2C1' 

A 

H3c/  ch3 


4)  Par  une  substitution  nucleophile  bimoleculaire  sur  D , 
on  obtient  E : 


H3C-CH-CH2-C(C6H5)2 


CN 

hA  Xh3 


H3C-CH— CH2— C(C6H5)2 

h3c"nXh3  hn^cxh2ch3 


G :  H3C-CH—  CH2—  C(C6H5)2 


h3c"nXh3  o^c"ch2-ch3 


Qii 

^^-03,0  +  K  +  CN 


/  Vch2-cn+k+ci 


X  :  KC1 


6‘ 


Corriges 


Mecanisme  S^l : 

Osr 

Z- Vch2  iC=Ni  - 


Qcl  +  'Cl° 
<^^ch2-cn 

Le  carbocation  ^  VCH2  est  stabilise  par  mesome- 


2)  a)  Ci :  /V^V-dimethyl-2-bromoethylamine. 
B\  est  stabilise  par  mesomerie  : 


—  CZ 


Ae 


■=CH2-CN  i 


D :  C6H5  AH-CH2~CH2-N(CH3)2 
CN 

B; - *•  D :  le  mecanisme  est  une  S^2,  le  nucleophile  est 

puissant  et  le  bromure  d’alkyle  primaire. 

0 

blflj :  C6H5-ACH2-CIAN(CH3)2 
CN 

D]  +  Br-CH2-CH2-CH2-Cl 

CH2-CH2-CH2C1 

- -  C6H5-C-CH2-CH2-N(CH3)2  +  Br 

CN  E 

Mecanisme :  S\i2 . 

Br®  est  meilleur  nucleofuge  que  Cl®,  il  est  plus  polari- 
sable. 

c)F:  H5C6  CH2-CH2-CH2  CH3  e 
A  ^N©  ,  Cl 

NC  CH2 - CH2  CH3 

G :  H5C6  CHj-CHj-CHj 

A  >-ch3 

NC  CH2 - CH2 

E - -F'.Sffl  ;  le  nucleophile  est  -N(CH3)2,c’estune 

alkylation  d’une  amine  tertiaire. 

F - -  G  :  S\  interne  ;  le  nucleophile  est  Cl®  : 

s  ,CH3  -0 

©V  ^-iCli  — -G  +  CH3C1 

^'chT 

h5c6  ch2-ch2-ch2 

3)  a  )H:  £  >-CH3 

HOOC  CH2 - CH2 


b)J:  H5C6  CH2-CH2-CH2 


N-CH, 


A  V-X13 

c2h5-o-c  ch2 - CH2 


ethoheptazine 

Reaction  d’esterification. 


Formation  majoritaire  d’un  ether-oxyde  par  S^2  (halogenure 
d’alkyle  primaire). 

L’ethene,  produit  d’une  reaction  E2,  sera  en  proportion  plus 
importante  si  la  temperature  de  reaction  est  plus  elevee. 
b)  H 

CH 


E2 

- ►  HjC — CH2 — C — OH  + 


I 


+  Br 


.0 


CH3  cyclohexane  majoritaire 

(derive  halogene  secondaire) 

H 

Sn  I 

— ►  h3c — ch2 — C — 0  - 

ch3 

c)  /  \  (p\ 

’  <(  V-  0  —  CH2— CH3  +  Bru 

xi - </  ethoxybenzene 

L’ion  phenolate  est  une  base  relativement  faible :  Fethene, 
produit  d’elimination  E2,  sera  tres  minoritaire. 

H)  Sw  _ 

■  ►  10—  ch2— ch2— ch3 


Cl 

1-  chloro-3-propoxybenzene 

Pas  de  Sn  pour  la  liaison  C  benzenique  -Cl.  Elimination  avec 
formation  de  propene  peu  favorable,  la  base  etant  faible. 


C)  a) 


© 

h3c— ch2— oi^+ 


b)  H3C-CH2-CH2-CH2-0 


^©  gQ 
^  CH2— Br  (SN2) 

ch3 

bromoethane 

d® 

CH2^Br  (Sn2) 


CH2-CH2-CH2-CH3  (Sn2) 


II  n’est  pas  possible  d’effectuer  une  Sn  sur  le  bromoben- 
zene. 

<*>  _ _ A® 

phenylmethanolate 

o© 


Ph  <Br  +  A 

5°  0 

bromure  de  benzyle  ethanolate 

0 


Ph " 


:© 


^Br 


bromure  de  benzyle  isopropylate 

Ei 


Chapitre  14 

Ph- 

(O  a) 

H 

1 

(a) 

SN2 

— ►  h3c- 

0 

— CH2— C— 0  —  CH2— CH3  +Bru 

ch3 

2  -  ethoxybutane 

(b) 

alcool  benzylique 


Dans  le  premier  cas,  il  n’y  a  pas  de  risque  d’elimination. 
L’ elimination  peut  etre  predominante  dans  le  deuxieme 
cas,  avec  un  derive  halogene  secondaire.  La  premiere  com- 
binaison  est  done  meilleure. 


SN2 


Br,50 

cyclopentanolate  bromomethane 

L'autre  combinaison  ne  convient 
pas,  car  l'elimination  est  alors  la 
reaction  principal. 


0  — CH3  +  Brw 
I  methoxycyclopentane 


bromocyclopentane 


+  HO  —  CH3  +  Br 


a 


cyclopentene 


Q  a>  H3C-CH2-OlQ  +  H3C-CH2^®-Br^S 

ip-  H3C-CH2-0-CH2-CH3  +  BrQ 

ethoxyethane  (ether  “ordinaire”) 

b)  En  notant  R  le  groupe  -C 

R  :  configuration  R  :  groupe 


Les  atomes  de  carbone  C*  restent  de  configuration  R  dans 
C  produit  obtenu. 

0  a)  H3Cn  /H 

- ►  C 

H3C-/  xBr 

2-bromopropane 


2-methylpent-2  £ne  4-methylpent-2-ene  (E)  et  (Z) 
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Corriges 


O 


oh2  -h2o 


B  plus  substitue  et  plus  stable  que  C,  est  obtenu  majoritai- 
rement. 


un 

CA 


h3c  -  ch2^-^  ch2ch2ch3  h3c  -  ch2  -  ch2  ch2ch3 

R  ◄ - enantiomeres - 

(en  arriere  :  le  groupe  -CH3) 

2)  a)  La  vitesse  est  independante  de  la  concentration  en 
HBr,  le  mecanisme  est  monomoleculaire. 


ch3 


b)  H3C-CH2-CH2-C-CH2-CH3  +  H© 


OH 


CH3 


H3C-CH2-CH2-C-CH2-CH3 


ch3 


©OH, 


-H20  I 

-j£  H3C-CH2-CH2-C-CH2-CH3 

A 


CH3 


Br© 

-y  H3C-CH2-CH2-*C-CH2-CH3 


I 

Br 


h  «  ^1  et  h-  L’etape  2  est  cinetiquement  determinate. 

c)  3-bromo-3-methylhexane :  Ce  produit  possede  un  atome 
de  carbone  C*  asymetrique,  mais  les  deux  configurations 
enantiomeres  sont  obtenues  a  partir  du  «  carbocation  plan  ». 
Le  melange  est  done  optiquement  inactif. 

d)  L’etape  (2)  etant  cinetiquement  determinante,  ce  type 
de  reaction  n’est  pas  sensible  a  l’encombrement  sterique. 
Mais  avec  un  alcool  trap  encombre,  l’attaque  de  Br@  est 
rendue  difficile  et  une  elimination  peut  predominer  sur  la 
substitution. 


B 


3)  a) 


+  H 


-H 


-H,0 


E>  r+B  +  c 


B  +  C 
+  D 

/CH2CH3 


H3C-CH2x  /CH3  h3c-ch2x 
B  C=C  +  c  C=C 

n'(E)  N-CHrCH3  H/ 
3-raethylhex-3-ene 

«  H3CWH  * 


,/7l  x  D  H3Cx  /CH3 

H3C-CH2-CH2/®  xCH3  xc=  :  ' 


H3C-CHrCH2/®  XH 

3-methylhex-2-ene 

/H 


H3C-CH2v  /n 

F  "  C=C 

H3C-CH2-CH2/'  xh 

3-ethylpent- 1  -ene 

Abondances  :B  +  C~D  +  E»F~  (regioselectivite Zai'tsev) 
B>C  ,D>E  (stereoselectivite  partielle :  obtention  plus  favorable 
du  derive  le  plus  stable) 


O 


H 


H 


H  H 

C-CL©  (0 


H 


yu/  yy  .\u  \  \ 

r  _  r  j 


r  i 


H 

H  H 


+  H®C^O)V-H20 


-H 


si 


H  H 


bK‘  Sn2 

interne 

CH2— CH2 - ►h2c— ch2  ; 

t  I  n®  \/ 

vj,  -a  % 

\H 


^h2c— ch2  +  h' 

V 


c)  •  La  stereochimie  (absence  de  racemisation)  implique 
des  mecanismes  S[\2. 

•  Par  Sn2  directe  de  Br©,  la  configuration  R  du  produit 
est  obtenue : 

n  H  n 

V_/  _ ^  h3c,\_/ 

_©  /  Cx- 
H  VJ±_+!Brl,  -IC1I  Bl 


\O>0 


R 


Le  mecanisme  ne  peut  etre  retenu.  La  retention  de  confi¬ 
guration  suggere  une  double  Sjsj2,  la  question  precedente 
laisse  envisager  une  premiere  Sjy2  interne,  puis  la  Sn2  due 
a  l’ion  bromure  sur  le  cycle  epoxyde  : 

*\!>  /  Sn2. 

.c — c 


h3c 


H  H 

H  2|>CH3  , 

C  —  C  molecule  achirale 
\/ 


Le  mecanisme  a  ete  decrit  a  Yexercice  9.3.  b). 

CD 


II  y  a  substitution  S^2  lorsque  -Cl  et  -Q  0  sont  en  position 
anti  coplanaire. 


Dans  la  configuration  cis,  de  X,  -OH  et  -Cl  ne  peuvent 
etre  en  position  anti  coplanaire.  II  y  a  elimination  anti  de 
-H  et  -Cl  et  obtention  du  derive  ethylenique  le  plus  stable 
(le  plus  substitue) :  e’est  un  enol  qui  s’isomerise  de  fafon 
tres  quantitative  en  cetone. 


CD  L’ alcool  tertiaire  conduit  a  un  derive  brome  par 
une  reaction  Sjsjl  sur  l’acide  conjugue  de  l’alcool. 

Deux  molecules  chirales  diastereoisomeres  sont  obtenues 
en  proportions  egales.  Le  melange  est  a  priori  optiquement 
actif.  II  peut  se  former  egalement  cinq  alcenes. 

CD  a)  Un  chlorure  d’acide  provient  du  remplacement 
d’un  ou  plusieurs  groupes  hydroxyle  -OH  de  l’acide  par 
un  ou  plusieurs  atomes  de  chlore. 


6‘ 


Corriges 


OH 


0 = derive  de  l'acide  sulfureux : 
"  \ 

Cl 


f)=S 


OH 


PC13  derive  de  l'acide  phosphoreux  : 

/O-H 

N)-H 


\0, 


v/ 


Cl 

H  Cl 


Cl 

I  rsl P 
-S/-01 
6 

01  Hua 


©_ 

•  R-.O- 


•  R—  0" 


^=0: 


^nQ>  _  aJ$Q 


ion  pyridinium 


e_/^  /  v 

icii  h3c  j  h 

.  x  e 

-  -  +  f)=s>  ci 

a  :  ^qi  . 


tres  bons  groupes  partants 
-ft 


CD  A  ■  Znd2  ou  R  est  Cjftp+l 


M(B)  =  29. 1/=  133, 4  g. mol"1 
M(CpH2;!+1  )  =  99  g .  mol"1  =  14/>  +  l=>p  =  7 
La  reaction  tres  rapide  (test  de  Lucas)  implique  un  alcool  tertiaire. 
A  est : 


OH 

2,3-dimethylpentan-3-ol 


CD1) 


OH 

I 


H3c— OH  +  H3C-CH-CH3 


CH3 

oxyde  d'isopropyle  et  de  methyle 
2-methoxypropane 


2) 


OH 

I  ©  NH3(f) 

H3C-CH-CH3+  nh2 - * 

acide  base  forte 


101° 

H3C-CH-CH3 
A  :  propan-2-olate 

H3C-OI  +  H-Br  ;=?  H3C H^H Br P 

base  |  acide 

H  H 

SN2 

-2— ►  H3C— Br  +  H20 


H3C\_  j©  <*©_  se  Sn2  H3C\ 


CH-OI  +  H3C— Br 


© 


/ 


,CH-0-CH3  +  Br 


H3C  h3c 

4  :  nucleophile  B  :  substrat  Electrophile 


Dans  le  cas  ou  B  est  un  halogenure  secondaire  ou  tertiaire, 
la  base  forte  A  peut  donner  sur  B  une  reaction  d’tlimina- 
tion  concurrente  :  voir  3) . 

3)  L’ autre  solution  possible  :  preparer  le  methanolate  A' 

H3C-OI©  et  le  2-bromopropane  B'  t^C-CHBr-CI^.  La 

reaction  de  A  sur  B  donnera  le  meilleur  rendement  en  ether 

avec  A  +  B,  car  avec  A'  +  B\  la  reaction  d’elimination 

concurrente  est  preponderante,  car  B'  est  un  halogenure 

secondaire.  D 

By 


H3C-OI<rH— CH2— CH— CH3 
E2  0 

- ►  H3C-0H  +  H2C=CH-CH3  +  Br 


CD  1)  Le  derive  halogene  est  tertiaire,  il  peut  done  se 
former  un  carbocation  tertiaire,  mais  la  delocalisation  ne 
se  fait  pas  sur  les  trois  groupes  phenyle  qui  ne  sont  pas  tous 
coplanaires  du  fait  de  la  gene  sterique. 

II  y  a  ensuite  formation  de  l’ether-oxyde  par  attaque  nucleo¬ 
phile  de  1’ alcool  sur  la  lacune  electronique,  le  processus 
est  globalement  une  SnL 


OR 


La  pyridine  joue  le  role  de  solvant  polaire  et  favorise  la  Sn  1  • 
Elle  participe  a  la  reaction  par  son  caractere  basique  en 
permettant  la  deprotonation  de  l’ion  dialkyloxonium. 


OPP/h 


2)  Protection  du  groupe  hydroxyle  -OH  de  l’alcool. 
CD  1)  a)  T :  cetone  a-  ft  insaturee ;  deux  doubles  liai¬ 


sons  C=C,  Tune  de  configuration  E,  1’ autre  Z. 

b) 


*0  p;  p; 

2)  a)  Passage  de  It  a  I  par  chauffage  de  T\  en  milieu  acide 
(H2SO4). 

© 


T  est  le  plus  abondant,  car  le  plus  stable  :  double  liaison 
C=C  la  plus  substitute  et,  surtout,  conjuguee  avec  la  liai¬ 
son  C=0.  T  ayant  la  double  liaison  C=C  la  moins  substi¬ 
tute  sera  le  moins  abondant. 


3)  a)  Li  possede  2  atomes  de  carbone  asymttriques  et  peut  pre¬ 
senter  4  configurations  sttrtoisomeres  (en  considtrant  que  la 
configuration  de  la  double  liaison  C  =C  est  imposte). 

3)  b)  Tous  ces  sttrtoisomeres  donnent  les  memes  isomeres 
T,  V  et  7”’. 


La  facilitt  de  la  reaction  est  lite  a  l’obtention  d’un  produit 
stabilist  par  des  doubles  haisons  conjugutes.  Cette  raison  jus¬ 
tice  la  rtgiostlectivitt  de  l’tlimination,  meme  si  la  double 
liaison  C=C  formte  n’est  pas  la  plus  substitute. 


Pour  les  2  produits  obtenus  il  y  a  rtgiostlectivitt  Zaitsev. 
0  •  produit  majoritaire  attendu  (regioselectivite  Zaitsev) 


4-melhylpent-2-Ene 


•  Autres  produits : 


«y\  /v 

•  Transposition :  formation  d'un  carbocation  conduisant 
a  un  alcene  plus  substitue,  done  plus  stable. 


©  a)  Migration  d'un  groupe  CH3. 


H,C  CH,OH 
\/ 

/Cx 

H2c  ch2 
h2c— ch2 


h3c  ch2 
\/\ 

,c  J 

+  H®  _  H2C  CH2 

-h2o  h2c— ch2 


,c-ch2  _h® 

H,C  CH,  - 


migration  H2C-cfi, 


m  Par  dtshydratation  intramoltculaire,  il  y  a  forma¬ 
tion  d’un  tther-oxyde  cyclique  HOn  /OH 


0  >=0 
H 

puis  dtshydratation  avec  formation  de  doubles  liaisons  C=C. 
Cette  dtshydratation  est  tres  facile,  les  doubles  liaisons 
C=C  conjugutes  (et  conjugutes  avec  la  liaison  C=0)  for- 
ment,  avec  l’un  des  doublets  libres  de  l’atome  d’oxygene, 
un  systeme  cyclique  aromatique. 


©it 


i 
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Corriges 


2.  a)  ch, 

H,C 


H,CS 


CH, 

J 

c— ch2 
(a) 

(b)  *.0® 

H 


CH, 

CH, 

V 

'© 

ch2 

+  h2o 

H3C 

-ch2 

./ 

-H® 

/ 

1 

;o-h 

H- 

0 

0 — H 

CH, 

CH, 

-C- 

ch2 

+  h2o* 

H3C 

V 

ch2 

© 

-H® 

/ 

1 

0- 

H 

H— 

0* 

0 — H 

La  voie  (b)  passe  par  le  carbocation  le  plus  substitue,  done 
le  plus  stable. 

La  regioselectivite  en  milieu  basique  s’explique  par  l’at- 
taque  preferentielle  sur  l’atome  de  carbone  le  moins  encom- 


bre : 

CH, 

ch3 

H,C-  1  - 

^\e,  Sv2  H,C.  1 

C— CH,  +10— H - ►  C— 

\  / 

/ 

A 

P'  ' 

+  h2o 

CH, 

H,CO 

c-ch2 

/  1 

H-0'  0— H 

© 

-1O-H 

2)  b)  NH3  est  base  et  nucleophile  et  se  fixe  preferentielle- 
ment  sur  l’atome  de  carbone  le  moins  substitue  : 


CH3 

H3C  \  I 

C —  CH2  +  1NH3  ■ 

\  A 

N0/ 

ch3 

transfert 


CH3NH3 
H3C.  I  I 
-*  C— CH2 


de  proton 


h3c— c—  ch2—  nh2 


OH 


©  i) 

H2C  —  CH  —  0  —  CH3  +  H0 

(i)  (2)  (3) 

La  forme  protonee  predominante  est  celle  qui  resulte  de 
l’attaque  (1),  la  mesomerie  explique  la  stabilisation  de  l’ion 
par  delocalisation  de  la  charge  ©. 

2) 

H2C  =CH-0— CH,  +  H®  ,  * 

_ iO  — CH, 

I  H 

®  _  h  I  _ 

H,C  -  CH  -  0  -  CH, - ►  H,C-  C  -  0  -  CH, 


-H 


3)  a) 


■  H,C-C— 0  — CH, 

I 

O-CH, 

e 


f  p — Oi  +  iO  —  H  ' 

\=/  I 


91O-CH3 

H 

f  +  H,l 


ion  phdnolate 
base  plus  faible  que  OH0 


acide  faible 

b)  Non,  car  la  base  ethanolate  est  plus  forte  que  OH©. 
4)  a) 


/r~\  se  sn2  /r~\  _ 

f  V-0i<CH3-C1  ►  (/  Vo- 


^  -Cl9 


-ch3 


methoxymethane 
(ou  anisole) 


b)  Voir  cows ,  avec  exemple  montrant  l’inversion  de  confi¬ 
guration  relative. 

5)^ho^^^  §  ^®'0' 

+  IOH 
-H,0 


c 


D 


©  1)  a)  La  pyridine  est  liquide  dans  les  conditions  de 
la  reaction,  elle  sert  d’abord  de  solvant.  C’est  une  base  azo- 
tee  qui  favorise  la  reaction  en  fixant  le  proton  perdu  par 
l’atome  d’oxygene  de  l’alcool,  en  donnant  Lion  pyridi- 


Nl  +HC1- 


N-H  +C1 


b)  Structure  de  Lewis  du  groupe  -SO2CI :  /q\ 


2)  a)  En  notant  A  R- OH,  les  structures  de  B  et  C  sont : 
R-O-Ts  et  R-l. 


b)  L’ion  tosylate  est  un  bon  groupe  partant  car  l’ion  est  tres 
stable  du  fait  de  la  grande  delocalisation  de  la  charge  -  e 
sur  les  trois  atomes  d’oxygene  du  groupe  -SO3  (plusieurs 
formules  mesomeres). 


7sOfc 


II  _  e 
s— 01 
II 

\0/ 


c)  II  s’agit  d’une  substitution  nucleophile  bimoleculaire 
Sn2  sous  faction  des  ions  iodure. 

d)  L’ion  HO©  est  un  mauvais  nucleofuge,  au  contraire  de 
l’ion  tosylate.  Cette  reaction  constitue  un  bon  moyen  de  trans¬ 
former  un  alcool  en  derive  iode,  sans  passage,  comme  dans 
le  cas  de  faction  de  HI,  par  un  carbocation,  lequel  risque  de 
se  rearranger  ou  de  conduire  a  des  reactions  d’elimination. 


3) 


& 


0 


V 


Ts 

eC=N  -o- 


CN 


2)  Substitution  electrophile  sur  f  oxirane  (liaison  C-0  sub¬ 
stitute  en  liaison  C-C). 

Risque  de  deshydratation  si  f  acide  est  trop  concentre.  Pour 
eviter  cette  deshydratation,  realiser  1 ’hydrolyse  a  basse 
temperature  (ballon  dans  un  bain  de  glace). 

3)  Chauffage  de  G  en  milieu  acide.  Deshydratation  facile 
car  la  liaison  C=C  formee  est  conjuguee  avec  la  liaison 
CN.  Formation  de  deux  diastereoisomeres,  l’isomere  E 
etant  majoritaire  car  plus  stable  que  l’isomere  Z. 

4)  J  possede  4  stereoisomeres,  selon  les  deux  configura¬ 
tions  R  et  S  de  l’atome  de  carbone  asymetrique  et  selon  la 
configuration  Z  ou  E  de  la  double  liaison  C=C. 

5)  Addition  electrophile  de  HC1  sur  la  double  liaison  C=C. 
Formation  preferentielle  du  carbocation  le  plus  stable,  celui 
dont  la  charge  +  e  est  la  plus  eloignee  de  la  charge  +  8.  e 
de  l’atome  de  carbone  du  groupe  carbonyle. 

6)  Formation  preferentielle  de  la  liaison  C=C  conjuguee 
avec  le  noyau  benzenique. 

©l)a) 


Na — H — ►Na  +H  H  base  forte  et  nucleophile 

-*v  ^-©  -0 

A:  R — 0— H  +H  — ►  R — 01  +H2(g)  (reaction acide 


mecanisme  S^jl  ou  Sn2.  Le  carbocation  P/t-CH2,  relati- 
vement  stable,  favorise  S^l. 


6. 


Corriges 


2)  a)  Action  de  1 ’ozone  O3  puis  hydrolyse  reductrice. 

+  [(CH3)2CH]2nP  — *  (I) 


D  possede  un  atome  C*,  done  2  enantiomeres. 


oxydation  par  Cr20/2 ,  H©  (risque  d’obtention  d’acide  car- 


boxylique,  meme  si  l’oxydant  est  en  defaut  par  rap¬ 
port  a  l’alcool),  par  Cr03  dans  la  pyridine  //  ^  ,  ou 


deshydrogenation  catalysee  par  le  cuivre. 
c)  L’ion  hydrure  aurait  arrache  le  proton  du  groupe  O-H 
de  l’alcool  non  protege,  l’anion  forme  aurait  reagi  avec  le 
bromure  de  geranyle. 


OH 


6.  a) 

J  R*— CH2— OH: 


HBr  s’additionnerait  sur  la  double  liaison  C=C  en  concur¬ 
rence  de  son  action  sur  le  groupe  -OH. 

b)  Sm  ® 

/?4— CHo— 01  +  Ts-r-Cl — ^-U+ft4 — CH? — 0 — Ts 
2  |  ^  -Cl0  1  | 

H  „  H 


m®+RA-cn2-o_-Ts 


SN. 


/?4— CH2 — Br  +Ts — Ol0 
(bon  groupe 
nucleofuge) 


7)  H  est  note  /?5-  CHO 


<  I 

R5- C-O-H  L 
I 

H 


a)  Le  compose  L  possede  un  atome  de  carbone  asymetrique, 
mais  il  est  obtenu  en  melange  racemique  des  deux  enantio¬ 
meres  possibles,  il  est  done  optiquement  inactif. 


(pas  de  choix  pour  la  regioselectivite) 


Configurations :  Z  E  E 

Chapitre  15 

1)  U  et  H  d’un  gaz  parfait  de  nature  donnee  ne 
dependent  que  de  la  temperature  et  de  la  quantite  de  gaz 
consideree. 


dU  =  n.CvAT 

Pour  un  gaz  parfait  \  Cp-Cv-R\n-  ■ 

Cp  et  Cv  etant  independants  de  T : 

Af/j— *2  =  n .  Cv .  M1-.2  =  n .  Cv .  {T2  -  T{)  =  0,55  kJ ; 
A//i— 2  =  n .  Cp .  Ar^2  =  n.Cp.{T2-Tl)  =  0,77  kJ. 

2)  D’ apres  le  Premier  Principe,  pour  un  systeme  ferme  a 
l’equilibre  dans  le  referentiel  d’etude  : 

AC/ 1—2  =  01—2  +  ^1—2  • 

fPl— .2  est  nul  puisque  le  seul  travail  est  volumique  et  que 
le  volume  est  constant.  Done  : 

<2i-2  =  AC/i-2  =  ©55kJ. 


©l)ArC“=28,56J.K-1.mol-1; 
A  rH°  (600  K)  =  -  392,45  kJ .  mol"1 . 


(f)  ArC“ = -  32,3  J .  K"1 .  mol"1  ; 

A  ,.H°  (700  K)  =  A  ,.H°  (298  K)  +  A,.C“.  (700  -  298) 

=  - 275,6  kJ. mol-1 ; 

ArU0(T)  =  ArH°(T)-R.T.Arn„a\ec\n„  =  Z  V; 

6  6  i,  gaz 

Pour  cette  reaction :  A ,.«g  =  -  3  .  Done  : 

A,.t/°(700  K)  =  -  275,6  +  17,4  =  -  258,2  kJ .  mol"1 

O  !) wc  (s)  +  5/2  02  (g)  =  W03  (s)  +  C02  (g)  ; 

A  r«gaz  =  -  3/2 ;  ArH°  =  -  1  195,6  kJ .  mol"1 
2)Q  =  m.  A ,.H° I M(WC)  =  - 8  544,4  kJ. 

Soit  un  systeme  contenant  initialement  la  meme 
quantite  n\  de  UF4  et  de  F2  ;  dans  l’etat  final,  il  contient 
une  quantite  n\  de  UFg. 

-  L’ application  du  premier  Principe  de  la  Thermo- 
dynamique  a  un  systeme  ferme,  dont  le  seul  travail  est  volu¬ 
mique,  evoluant  sous  pression  constante,  entre  deux  etats 
d’equilibre  mecanique,  foumit : 

0i-»f  ~  A//t^f . 

La  transformation  etant  adiabatique,  le  transfert 
thermique  entre  le  melange  reactionnel  et  le  le  milieu  exte- 
rieur  est  nul. 


Au  cours  de  cette  transformation,  l’enthalpie  du 
systeme  reste  constante. 

-  Au  cours  de  revolution,  temperature  et  avancement 
varient  simultanement ;  en  utilisant  le  fait  que  les  varia¬ 
tions  d’une  fonction  d’etat  sont  independantes  du  chemin 
suivi,  on  envisage  une  transformation  fictive  faisant  pas¬ 
ser  (£f)  de  l’etat  (i)  a  l’etat  (f)  en  deux  etapes  telles  que,  au 
cours  de  chacune  d’elles,  un  seul  des  parametres  T  ou  £ 
varie.  L’enonce  foumissant  Cp(UF6),  on  choisit  done  le 
chemin : 

etat  initial  (1) 

7j  =  300  K ;  ft  =  1  bar  - A H^a - * 

6=0 

etat  fictif  ( a ) 

Ta  =  5  Pa = Pi  - *  AZ/qh-/ - * 

£>a~  ‘omax  =  n  1 

etat  final 

Tf  =  a  determiner  ',Pf=P[ 
hf  =  £max  =  nl 

A//j_^f  =  A//j_^a  +  A//a_^f  =  0 . 

•AH^a=AHUa=»l'\H°(Ti)- 

•  Soit  ^pSYS  =  «i.[Cp°(UF6)]  la  capacite  calorifique  du 
systeme,  a  pression  constante,  apres  l’achevement  de  la 
reaction  chimique. 

A# =  (Tf  Vs  (?)  •  iT  =  Vs  •  (Tf  -  T$ 

)Tt 

•  A//j_>a+ A//a^f  =  0  conduit,  apres  simplification  par  n\ 
l:Ajfi(Tj)  +  (%!lJFd.(rrT$  =  0 

On  en  tire  :  Tf  =  2 166  K  «  2,2  kK. 


fl  •  La  transformation  du  systeme  est  isobare  : 
Q  =  AH .  Elle  est  aussi  adiabatique  :  Q  =  0 . 

Au  cours  de  cette  transformation,  l’enthalpie  du  systeme 
reste  constante  ;  la  temperature  et  l’avancement  varient 
simultanement. 

•  En  utilisant  le  caractere  de  fonction  d’etat  de  H,  on  consi- 
dere  le  chemin  fictif  en  deux  etapes  suivant : 


etat  intial  (1)  — -  AH\^a  — ' - 
Ii  =  298  K 
n(NH3)  =  2n\ 
n{02)  =  5  «i  /2 
&=0 


etat  intermediaire  (a) 
Ta=T, 
h(NH3)  =  0 
n(  NO)  =  2  m 

-  Irnax  ~  11 1 


- .  A//ff_>2  -  etat  final  (2) 

I2  a  determiner 
n(NH3)  =  0 
n(  NO)  =  2  m 

k  =  Sa=n  1 

•  =  AH\^a  puisque  l’enthalpie  d’un  systeme  est 

independante  de  la  pression. 

OrAf^B= 

(&nax  ^.A^ro 


Done : 

A//i->a“  (^max  ?o).VO’i) 

•  La  composition  du  systeme  obtenu  apres  l’achevement 
de  la  reaction  chimique  est : 

«(NO)  =  2  ;  «(H20)  =  3  «!• 

Sa  capacite  calorifique  sous  pression  constante  est : 
V-ax)  -  nl  •  (2  Cp(NO)  +  3  Cp(H20)) 

=  «!•  (157, 3  +  0,032.7)  J.K_I 
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Corriges 


>T\ 

=  n,.  [157,3.  T  +  0, 016. 12]g8. 

•  AH i^,a+AHa_^2  =  0  foumit  apres  simplification  par  n\, 
ainsi  une  equation  du  deuxieme  degre  en  T2 : 

0,016.r|+157,3.r2  -  501,0.103  =  0 
dont  la  racine  positive  foumit  la  valeur  de  la  temperature 
finale  (  temperature  de  flamme  adiabatique)r2  : 
T2  =  2  533  K. 

yfj.  W  =  356,4  J  ;  <«cal  =  913,8  J.K"1 

Cm=tal=  1,045  J.g-'.K"1. 

©  (1)  =  (a)  +  6  (P)  -  6(y)  +  2(8) ;  - 129,3  kJ .  mol"1 . 
reaction  exothermique 

Q  (a)  :  -  44,02  ;  (b)  :  +  125,5  ;  (c)  :  +  248,7  ; 

(d)  :  -  494,6. 

En  conservant  un  nombre  de  chiffres  apres  la  virgule  egal 
a  celui  de  la  donnee  la  moins  precise. 

©  1)  ( 1)  =  - 2(a) -3(8)  + 3(y) -3(P) 

2)  A  rH°  =  +  1  140,3  kJ.mol-1 ;  reaction  endothermique 

3)  <2  =  2,03 . 103  MJ 

CD(d);(f);(g);(h). 

0  : 285,4 ;  (b) :  -  1  653 ;  (c) :  - 176,15 ;  (d) :  297,45  ; 

(e)  :  - 164,0 ;  (f) :  -  221,23  ;  (g) :  -  765,61  kJ .  mol"1 . 

®  1)  Enthalpies  molaires  standard  du  cuivre  dans  ses 
differents  etats  physiques,  en  fonction  de  la  temperature : 
hUt)=hUt<)+m.cps.(T-ti) 

=  H[ UTt)  +  M .  [cps .  (Ths  -  Tt)  + 

+  Cp(-  (r-Jfus)] 

H°mA  T)  =  H&/T,)  +  M.  [cps.{T 'ta  -  Tr)  +  Z*. 

+  cpi  •  01'vap  “  "If us)  +  l,vap  +  cpv  •  O'  “  7'vap)  1 

Soit  : 

A® V(T)  =  <A/Tt)  -  7,19 . 103  +  24,13 .  T)  J  .mol-1 
=  (Ifim/T,)  -  3,99 . 103  +  3 1 ,37 .  T)  J .  mol"1 
H°m/T)  =  (flSyP’r)  +  330,75 . 103  +  20,83 .  T)  J .  mol"1 

2)  L’etat  physique  stable  du  cuivre,  est  le  solide  pour  T 
inferieur  a  7fus ;  le  liquide  pour  T  compris  entre  7fus  et  rvap 
et  la  vapeur  pour  T  superieur  a  rvap . 

La  courbe  est  done  celle  d’une  fonction  affine  par  mor- 
ceaux,  croissante  et  discontinue  aux  temperatures  de  chan- 
gements  de  phase. 

m  1)  AT  =  =  34,2  degres ! 

2)m(H20)=x^=4kg 

vap 

©  Mg  (s)  pour  T  ^  924  K  : 

A,Cp  =  —  3,7  J.  K_1 .  mol-1  ; 

=  (492,4  -  3,70 . 10"3 .  T)  kJ .  mol"1 
Mg  (liq)  pour  924  K  «  T  «  1  380  K : 

ArC°  =  +  4,9  J .  K-1  mol"1; 

&rH°  =  (493,4  +  4,90 . 10“3 .  T)  kJ .  mol"1. 

Mg  (g)  pour  1  380  K  T :  \,.C°p  =  -  6,6  J .  K"1 .  mol"1  ; 
=  (645,3  -  6,60 . 10"3 .  T )  kJ .  mol"1. 


CD  Aatomff0[NH3]  =  3Adlsff°[N-H] 

=  3  Aftf  °[H(g)]  +  Af//°[N(g)]  -  Af//°[NH3(g)] ; 
Adis//°[N-H]  =Z)N_H  =  390,9  kJ.mol-1 . 

En  admettant  que  cette  valeur  est  independante  de  la  molecule, 
l’atomisation  de  N2H4  foumit  la  valeur  de  l’enthalpie  de  liai¬ 
son  N-N :  %_n  =  158,4  kJ .  mol-1 . 

Dans  N2 :  Dm  =  2  Af//°[N(g)]  =  945,4  kJ .  mol"1 ,  car  N=N . 

CD  1)  L’atomisation  de  CH4  foumit  la  valeur  moyenne 
de  l’enthalpie  de  liaison  C-H  : 

Adis//°[CH]  =415,82  kJ.mol"1; 

Aatom#°[CH4]  =  4  Adjs//°[C-H] 

=  4  Af//°[H(g)]  +  Afff°[C(g)]  -  Af//°[CH4(g)] . 

En  admettant  que  cette  valeur  est  independante  de  la  molecule, 
les  atomisations  respectives  de  l’ethane  C2H6,  de  l’ethylene 
C2H4  (g)  et  de  l’acetylene  C2H2  (g)  foumissent  les  valeurs  des 
enthalpies  de  liaison  C-C,  C=C  et  C=C : 

C-C  :  331,1 ;  C=C :  589,7  ;  C=C  :  816,3  kJ.mol-1. 

2)  Quelle  que  soit  sa  formule  developpee,  un  alcane  de  for- 
mule  C2wH2n+2  possede  {n  -  1)  liaisons  C-C  et 
(2«  +  2)  liaisons  C-H . 

Af//°[C2„H2„+2  (g)]  =  n .  Afff  °[C(g)]  +  (2 n  +  2) .  Af7/°[H(g)] 
-  (n - l).Adis//°[C-C] - (2k  +  2) . Adis//°[C-H] 
Afff  °[C2„H2„+2  (g)]  =  -  (9,96.  n  +  64,54)  kJ .  mol"1 . 

AtH° = - (669,38  n  +  221,29)  kJ  .mol-1 . 

1)  A  rH°  (Ti  =  298  K)  =  ZAf =  Af//°(CaC2) 
+  A[Ha(CO)-AfH°  (CaO)  =  461,78  kJ.mol-1. 

D’ apres  la  relation  de  Kirchhoff  et  en  tenant  compte  du 
changement  d’etat  du  carbure  de  calcium  : 

AfH°(T)  =  Afff0^)  +[TAr  C±r).  dr  +  Lta(CaC2) ; 

Jr, 

d’ou  :  Af H°(T=  1  973  K)  =  480,53  kJ.mol"1 . 

2)  3,47  MWh/t . 

CD  1)  •  Le  signe  de  Ar//°  indique  le  caractere  endo  ou 
exo  energetique  de  la  transformation  chimique  correspon- 
dante. 

• «  standard  » signifie  que  les  differentes  especes  partici¬ 
pant  a  la  reaction  chimique  sont  dans  leur  etat  standard  res- 
pectif  a  la  temperature  choisie. 

•  «  enthalpie  standard  de  formation  a  la  temperature  T» 
designe  l’enthalpie  de  la  reaction  standard  de  formation  du 
constituant  considere,  dans  l’etat  physique  considere,  a  la 
temperature  consideree. 

2)  a)  Une  « reaction  d’atomisation  »  est  la  reaction  au  cours 
de  laquelle  une  molecule  gazeuse  est  entierement  decom- 
posee  en  ses  atomes  a  l’ etat  gazeux 

b)  Un  alcane  de  formule  C„H2w+2  possede  («  -  1) 
liaisons  C-C  et  (2 n  +2)  liaisons  C-H.  Son  atomisation  cor¬ 
respond  a  1’  equation : 

C„H2„+2(g) - (2n  +  2)  H  (g)  +  k  C  (g) 

Aat/^(C„H2n+2 ,  g)  =  [2Aliais^°(C-H) 

+  AMs/AC-C)] .«  +  PAh^C-H)  -  AUalsH°(C-C)] 
AatH°(C„H2„+2 ,  g)  =  (1 196.n  +  476)  kJ.mol"1. 

3)  On  considere  le  cycle  de  transformations  suivantes : 


CnH2„+2  (g)  +  (3k  +l)/2  02  (g)  —  combustion  — 

n  C02  (g)  +  (k  +1)  H20  (/) 

t 

combustion  de 
(«  +  l)H2(g) 
et  de  n  C  (graph) 

t 

(2«  +  2)  H  (g)  +  (3«  +l)/2  02  (g) 

formation  de  (n+  1)  liaisons 
H-H  —  («  +  1)H2  (g) 

+  (3/2  +  l)/2  02  (g)  + 
condensation  nC  —  nC  (graph) 

On  evalue  Acf/0(C„H2w+2,  g)  le  long  du  chemin  indirect : 
Ac^(C„H2„+2,g)  =  AatH°(C„H2„+2,g) 

-(K+l).AllaisHfl(H-H)-K.AfH0(C,g) 

+  K.Af//°(C02,  g)  +  (n  +  l).Affl°(H20,  /). 
Ac/^(C„H2n+2,  g)  =  -  (638 .  k  +  245)  kJ .  mol"1 
AcH°(CH4)  =  -  883  kJ.mol"1; 

Ac//°(C3H8)  =  -2159kJ.mol"1; 
AcH°(C4H10)  =  -2  797  kJ.mol"1. 

4)  Quantite  d’energie  liberee  par  la  combustion  de  x  moles 
d’alcane  :  Q  =  x.AcH2%  . 

L’energie  q{n)  liberee  par  la  combustion  de  m  =1  kg  de 

^-'72^2/7+2’  eSt  : 

* »)=  M~'n  .  (638/1  +  245) ; 

M(C«H  2n+2) 


t 

atomisation 
de  C„H2„+2  (g) 

11 


?(k)  =  - 


(638// +  245) 

14// +  2 


enMJ.kg  '. 


5)  (?(k  =  1)  =  -  55,2  MJ .  kg"1 ; 
y(K  =  3)  =  -49,l  MJ.kg"1 ; 
q(n  =  4)  =  -  48,2  MJ .  kg"1. 

6)  L’energie  thermique  necessaire  pour  chauffer  1  L  d’eau 
de  20  a  100  °C  est  Q  =  336  kJ.  La  quantite  minimale  de 
combustible  CwH2w+2  est : 

«(C„H2„+2)  =  e/IAcH°(C„H2„+2,g)l. 

La  quantite  minimale  de  dioxyde  de  carbone  produit  au 
cours  de  cette  operation  est  done  : 


Ac//0(C„H2„+2,g) 

n  =  1  :  «(C02)  =  0,38  mol ; 
n  =  3  :  n(C02)  =  0,47  mol ; 
n  =  4  :  «(C02)  =  0,48  mol. 

7)  Le  methane  est  le  combustible  dont  le  pouvoir  calori- 
fique  massique  est  le  plus  grand ;  e’est  aussi  celui  qui  contri- 
bue  le  moins  au  for  gage  de  l’effet  de  serre. 


m  Af//°[CHCl3(g)]  =  Af//°[CHC13  (liq)]  +M.LWV 

=  -101,15  kJ.mol"1, 

2)  Afff  °[CHCl3(g)]  =  Af//°[H(g)]  +  AfJ7°[C(g)] 

+  3 .  Af//°[Cl(g)]  -  3 .  Adis//°[C-Cl]  -  Adisi/°[C-H]  ; 
Adis//°[C-Cl]  =  DC-a  =  328,3  U.mol"1 . 

3)  Afff  °[CCl4(g)]  =  Aff/°[C(g)l  +  4 .  Af//°[Cl(g)] 

-  4 .  Adis//  °[C— Cl]  =-111,3  kJ.mol"1 . 


0  1)  AfH°  =  3  Af//°[C02(g)]  +  2  Af//°[H20(liq)] 

—  Af//°[C3H40(liq)] . 

Doit :  Af//0[C3H4O  (liq)]  =  -  123,66  kJ.mol"1 . 


6' 


Corriges 


2)  Af//°[C3H40  (liq)]  =  2  DH-H  + 1/2  Dq2  +  3  AsubH°[C(gr)]  -4 
Oc-H  -Dc-c  -  A>C -Oc=o-Avap//0[C3H4O] ; 

Af//°[C3H40  (liq)]  =- 112,86  kJ.mol-1 . 

3)  Le  calcul,  a  partir  des  energies  de  liaison,  n’est  pas  en  accord 
avec  le  resultat  experimental ;  l’ecart  relatif  atteint  20  %  ;  il 
est  done  superieur  a  l’ecart  habituel  qu’entraine  1 ’utilisation 
des  energies  moyennes  de  liaison :  l’origine  de  l’ecart  est  l’exis- 
tence  d’une  delocalisation  du  nuage  7rqui  stabilise  la  mole¬ 
cule  par  rapport  au  modele  des  liaisons  covalentes  localisees. 
La  difference  entre  les  deux  enthalpies  de  formation  est  appe- 
lee  energie  de  resonance  de  la  molecule,  Er : 

£r  =  10,8  kJ.mol-1 

€9  1)2CH4  —  C2H2  +  3H2; 

Ar//°(7’1  =298  K)  =  EAf//i)(7’1) 

=  if H°  (C2H2)  -  2Af//°(CH4)  =  376,6  kJ .  mol"1 ; 
ArC“=  3  C“(H2)  +  C»(C2H2)  -  2  C“(CH4) 

=  11,8  J.K-1. mol-1 ; 

A,//0  P’2  =  1 773  K) = Ar//°  (Ti = 298  K)  +  f2  A  Cp(T)AT 

It  i 

=  394,0  kJ.mol-1 . 

2)  •  Le  systeme  evolue  de  maniere  monobare :  done  Q  =  AH . 

•  La  chaleur  necessaire  au  deroulement  de  la  pyrolyse  du 
methane  est  fournie  par  la  combustion  d’une  partie  du 
methane  selon : 

CH4  +  202  — C02  +  2H20 
Ac//°  (298  K)  =  -  802, 57  kJ.mol"1. 

La  quantite  de  methane  brulee  et,  done,  la  quantite  de  dioxy- 
gene  necessaire  sont  minimales  quand  toute  la  chaleur  dega- 
gee  par  la  combustion  est  utilisee  par  la  pyrolyse,  e’est-a-dire 
lorsqu’il  n’y  a  pas  de  fuites  thermiques  (a  1  773  K.  les 
echanges  thermiques  se  font  toujours  du  reacteur  vers  le  milieu 
exterieur,  car  7cxl  est  inferieure  a  la  temperature  du  reacteur) : 
il  est  done  necessaire  d’utiliser  un  reacteur  adiabatique  pour 
lequel  g  =  0. 

•Q=AH=0 

etat  1  etat  2 

(2  +  a)  CH4  +  2«02  —  2  CH4  +  a.  (C02  +  2  H20) 

298  K  298  K 

etat  3 

—  2CH4  +  «.(C02  +  2H20) 

1  773  K 

etat  3  etat  4 

2  CH4 + a.  (C02 + 2  H20)  —  C2H2  +  3  H2  +  a.  (C02 + 2  H20) 
1  773  K  1  773  K 

AH  =  AH  +  AH2-3  +  A//3_4  =  0 1 
AH  M  =  a.  A  corabff°  (298  K)  =  a.  (-  802,57)  kJ .  mol"1 ; 
yl  773 

^2-3=  ^„sys  (T).dT  avec: 

J 298  P 

\  sys  =  2 .  C°(CH4)  +  a.  (Cp°(  C02)  +  2 ,  C“(H20)) 

= (1452  +  ft.  135,7)  J .  K-1 .  mol-1. 

A//2-3  =  (214,17  +  200,16 .«)  kJ .  mol"1 ; 

A//3 _ -4  =  Ar//°  (T2  =  1  773  K)  =  394  kJ .  mol4 . 

La  relation :  AHi— .2  +  A//2 — .3  +  A//3— .4  =  0  conduit  a : 
a=  1,01  =  1 

La  composition  du  melange  initial  est  done  3  mol  de  CH4  pour 
2  mol  de  02,  soit  une  fraction  molaire : 

x(02)  =  2/5  =  0,40. 


©  1)  4  626  K .  2)  3  252  K .  3)  a)  x  =  0,035 ;  y  =  0,015 ; 

b)  -  229,99  kJ.mol-1 ;  c)  5/2  R ;  d)  3  136  K . 


€D  C8H18(f)  +  25/2  02(g)  —  8  C02(g)  +  9  H20(g) 
Determinons  A|//(l  [C8H38  (g)]  it  partir  des  enthalpies  de  liai¬ 
son: 

AtH°  [C8H18(g)]  =  18  Afff0  [H(g)]  +  8  A  fH°  [C(g)] 

- 18  A^H°  [C-H]-7Adis7/°  [C-C]  -  Arapfl°8H18(Q) 
=-257, 56  kJ.mol-1; 

Arff°  (298  K)=- 5  067  kJ.mol-1. 

Exprimons  q,  pouvoir  calorifique  du  carburant  en  kJ .  cm-3 : 

q  =  IAr//°l .  jj  -  32,0  k.l .  cm-1 
Faisons  un  bilan  energetique  sur  une  duree  egale  a  At : 


•  travail  foumi  par  le  moteur :  W = 2P .  At ; 

•  chaleur  regue  par  le  moteur  r:Q  =  W/l] ; 

•  volume  V  de  carburant  utilise :  V = Q/q ; 

•  distance  d  parcourue  :d  =  v.Af, 

•  consommation  en  carburant,  %,  en  litres  pour  100  km : 


$=100. 


v.A  /" 


100. 

ij.q.v 


=  12,1  L 


€9  1)  ArH°(298  K)  =-440,96  kJ.mol-1 ; 


Afip  =  C“(  S02)  +  C“(  ZnO)  -  3  C$02)/2  -  Cp°(ZnS) 
=  -6,67  J.K-1  mol-1 . 

Arff°  (1  350  K)  =  A,//0  (298  K)  +  A  rC°.  (1  350  -  298) 
=  -450  kJ.mol-1 . 


2)  D’apres  la  demarche  suggeree  par  l’enonce,  il  suffit  de 
resoudre  l’equation  en  T : 

[T%psys  (x).dx  +  Ar//°(l  350K)  =  0 
■'ll 


%  sys  =  3  C“(02)/2  +  C“(ZnS)  +  6  C“(N2) 

=  293,31  J.K-1.  mol-1. 

D’ou  :  T=  1  832  K ;  la  reaction  est  auto-entretenue. 


3)  Soit  z,  la  quantite  de  silice  par  mol  de  ZnS.  Alors : 
%'psys = ^°sys + z .  Cp(Si02)  =  (293,31  +  z.72,65)  J.K-1.  mol-1 
La  valeur  maximale  de  z  est  celle  pour  laquelle  : 

y  1 350 

(r).dr+Ar/f°(i  350K)  =  0 

1 298 

,  M  (ZnS) _ 

“  00'M(ZnS)  +  'mal.M(SiO2)  463  g’ 


Chapitre  16 

Q  1)  n(Cl-)  =  0,300  mol ; 

n(Fe3+ )  =  n(S042-)  =  n(  H+(aq))  =  0,150  mol. 

[Cl-]  =  0,600  mol .  L-1 ; 

[Fe3+]  =  [S042-]  =  [H+(aq)]  =  0,300  mol .  L-1. 
n(Cl-)  =  0,600 ;  a(Fe3+ )  =  a(S042-)  =  a(  H+(aq))  =  0,300. 
2)  a(Ar)  =  1,20 ;  a(He)  =  0,83  ;  a(H2)  =  0,533. 

Toutes  les  concentrations  sont  en  mol .  L-1. 

a)  Q  =  [Mn2+]2.F(02)5  /  [Mn04-]2.  [H+]6.[H2O2]5.F05 

b)  Q  =  [Mn2+].F(C12)  /  [Cl-]2.  [H+]4.F° 

c) e  =  F(C02)/F° 

d)  Q  =  F(H2O)2.F(Cl2)2.F0  /  F(HC1)4.F(02) 


e)  G  =  F(C02)6/F(02)6 

f)  G  =  [Hg22+]  /  [Hg2+], 

1)  a)  Q  =  [Cu2+]3.P(NO)2 /  [N03-]2.[H+]8.F02 

b)  a(Cu2+)  =  0,030 ;  a(NO)  =  0,15  ;  a(N03-)  =  8,0. 10-2 ; 
a(H+)  =  0,020. 

c)  G  =  3,7 . 109. 

2)  a)  Q  =  P(C12)2  /  [CIO-] .  [Cl-] .  [H+]2 .  F02. 

b)  a(Cl2)  =  0,167  ;  a(C10-)  =  0,020  ;  a(Cl-)  =  0,120  ; 
a(H+)  =  0,040 ;  a(Na+)  =  0,100. 

c)  G  =  7,3 . 103. 

1)  Voir  le  paragraphe  2.2. 

2)  Q  =  1,0 ;  Q  <  K :  evolution  dans  le  sens  direct  de  l’equa¬ 
tion  de  la  reaction 

3)  =  8,5.1a4  moll-1. 

4)  Reaction  non  totale. 

5)  Q  =  4 ;  Q  >  K  evolution  dans  le  sens  inverse  de  l’equa- 
tion  de  la  reaction. 

£yt  eq  =  ~  4,7 . 10-5  mol .  L-1 ;  est  negatif  vu  le  sens 
d’evolution  du  systeme. 

Reaction  non  totale. 

O  1)  a)  K°  =  ^  &j/  ((0,0100  -  &  (J.  ( 0,0400  -  & 

eq)) ;  d’ou  |y  eq  =  9,97 . 10"3  mol .  L"1. 
b)  Tf  =  0,997 ;  reaction  quasi  totale 

2)  a)  K°  =  &  eq/  ((0,0100  -  M  0,0400  -4 .  6q)4) ; 

d’ou  =  2,28 . 10-4  mol .  L  1 . 

b)  Tf  =  0,023  ;  reaction  tres  peu  avancee. 

3)  Cet  enonce  est  incorrect,  la  quantitativite  d’une  reaction 
depend  aussi  de  son  equation  et  des  nombres  stoschiome- 
triques  de  celle— ci. 

O  !)  HCOOH/HCOO- :  NHj/NH3 ;  QHsOH/CfftO" 
;  HCO,7CQ2";  H2O2/HO2":  S03/HSOi;  Cu2+/CuOH+. 
Pour  les  acides  de  formule  HA :  HA  =  A-  +  H+ 

Pour  Cu2+  :  Cu2+ + H20  =  CuOH+  +  H+ 

Pour  S03  :  S03  +  H20  =  HS0i+H+ 

2)  CH3NH3/CH3NH2  ;  CH3COOH/CH3COO-  ; 
CH30H/CH30”  ;  HC204/C2Q(2_;  +NH3OH/NH2OH . 
Pour  tous  les  couples : 

B  +  H+  =  BE+  ou  A"  +  H+=AH 


Q  1)  H2A  +  H20  =  HA-+  H30+ 

HA-  +  HrO  =  A2-  +  H30+ 

Kai  =  [HA-].[H30+]  /  [H2A] ;  KA2  =  [A2-].[H30+]  /  [HA-] 

h2a  ha-  a2- 


S2  2,85  5,  S3  5,80  pH 

2)  a)  H2A  ;  b)  et  c)  HA-. 

3)  H2A  :  64  %  ;  HA- :  36  % ;  A2- :  0,023  %. 

(!)  1)  ©:H3A;  ©H2A-;  ®HA2-;  ©A3-. 

2) pKAl  =  3,l;pKA2  =  4,8;pKA3  =  6,4. 

3)  a)  C  =  2,00 . 10-2  mol .  L-1. 
b)  A  pH  =  4,5 : 

%H y4  =2,  d’ou  [H3A]  =4,0.10-4mol.L-1 ; 

%H2A-  =61,  d’ou[H2A-]  =  l,2.10-2mol.L-1; 

%  HA2-  =  36,  d’ou  [HA2-]  =  7,2.10-3  mol.L-1 ; 

%  A3-  =1,0,  d’ou  [A3-]  =2,0.10-4mol.L-1. 
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O1)  i 

iPH 

nh3 

9,2 

nh4 

ch3coo\ 

4,75 

“ch3cooh 

c6h5nh2 

4,5 

c6h5nh3+ 

NOJ 

_3,3 

hno2 

2) 

(a) CH3COOH  +  C6H5NH2 

=  CH3COO~  +  C6H5NH3 

(b)  NH4  +  NO2 

=  NH3  +  HN02 

(c) NH4++C6H5NH2 

=nh3+c6h5nh3 

3)AK)(a)=0^6;S°(b)=U.10-6; 
/f°(c)  =  2,0.  IQ"5. 


€D  1)  Acide  dont  le  pKA  <  0. 

2)  pH  =  -  log  c  =  2,4. 

3) a)c(S)  =  13,6  mol.L-1. 

b) c(S’)  =  0,54  mol.L-1. 

c)  Solution  trap  concentree  pour  considerer  que  : 

a  (H+(aq))  =  [H+(aq)]/c°. 

CD  1)  Base  telle  qu’a  25°C  p^A  >  14,0. 

2)  pH  =  14,0  +log  c  =  11,6. 

3)  a)  c(S)  =  0,44  mol .  Lr1. 

b)  c(S’)  =  2,2. 10-3  mol .  L-1  et  pH  =  2,7. 

c)  pour  une  base  forte  pH  =  pATe  +  log  c  et  p ATe  depend  de 
T  alors  que  pour  un  acide  fort  pH  =  -  log  c. 

CD  1)  HN02  +  H20  =  NOJ+  H30+ 

Pour  toutes  les  solutions :  [NOJ]  =  [H30+] . 

Pour  Cj,  [N03  « [HN02] ;  pH,  =  1/2  (pATA  +  pCj)  =  2,1 . 
Pour  C2,  second  degre  :  h2  +  10-3,2  .h  -  10-5-2  =  0  ,  d'oii 
A  =  2,2. 10-3  mol.L-1 ;  pH2  =  2,7  . 

Pour  C3 ,  [HN02] « [NO/]  ,  [N021  =  C,  pH3  =  5,0 . 

2)  «[  =  7,9  %  ;  «2  =  22  % ;  cr3  =  100  % , 

La  dissociation  de  l’acide  augmente  avec  la  dilution. 

CD  1)  (CH3)2NH  +  H20  =  (CH3)2  NH2  +  OH~ 

Pour  toutes  les  solutions :  [(CH3)2NH2]  =  [OH-] . 

Pour  Ci,  [(CH3)2NH2] « [(CH3)2 NH] ,  d’ou : 
ptoj  =  1/2  (pA'e  +  pCj)  =  2,0 ;  pH  =12,0. 

Pour  C2,  second  degre  :  ft)2  +  10-3  ft)  -  10-5  =  0  ,  d’ou 
ft)=  2,7 . 10-3  mol.L-1  ,  d’ou  pH=  11,4. 

Pour  C3,  KCH3)2NH] « [(CH^NHj] ;  [(CHshNHj]  =  c ; 
pH  =  9. 

1)  <T=  [NH4+] .  X  (NH4+)  +  [HO-] .  1  (HO-). 

2)  a)  [NH4+]  =  [HO-]  =  2,54 . 10-5  mol.L-1 ; 

a=[NH4+]/c  =  0,42. 

b)  pH  =  14  +  log  [HO-]  =  9,4. 

pKk  =  pH  -  log  ( [NH3]/[NH4+])  =  pH  -  log  (( l-a)la)  =  9,3. 

||jj  Pour  a),  b),  c),  d),  e) : 

M"+  +  2  H20  — *  M(OH/"-11+  +  H30+ 

•  Pour  a),  b),  c),  d) :  pA^-  pc  »  2 ,  d’ou  : 

pH  =  1/2  (pKA  +  pc)  (c/.  relation  (16.18)  et  §  4.3.1.  pour 
conditions  d’application),  d’ou  :  pHa  =  4,5  ;  pHj,  =  3,5  ; 
pHc  =  5,8;  pHd  =  5,2 . 

•  Pour  e) :  -  pc  =  0,15 ,  (relation  (16.19)),  equation  du 

second  degre :  pHe  =  2,25  . 

•  Pour  f) :  Na+  indifferent  dans  l’eau :  pHf = 7,0 . 


©i)PH=|(p/rA1  +  p/s:A2)=4,8. 

2)  a)  H20  +  C032-  +  C02  =  2  HC03- 
K  =  103,9  :  reaction  quantitative, 
b)  La  solution  obtenue  est  une  solution  de  Na+  +  HC03- 
a  1,0  mmol.L-1. 

PH  =  y  (p^Al  +  P^m)  =  8,3. 


CD  1)  V{  =  827  mL  et  V2  =  173  mL. 

2)  $  =  2,3  C .  Ka  .  h  /  (Kk  +  hj1  =  11  mmol .  L-1 . 

CD  1)  Pour  Cj  et  C2,  equation  du  second  degre  ( relation 

(8.19)): 

h2+KA.h-KA.C  =0,  d’ou  pH,  =  1,8  et  pH2 = 3,1 . 

Pour  C3,  acide  faible  tres  dilue,  [H2Se03]  «  [HSeO^], 
d’ou  h  =  [HSe03]  =  C3  ;  pH  =  5  . 

Dans  les  trois  cas,  on  verifie  que  SeO}2-est  negligeable  ;  la 
deuxieme  acidite  n’intervient  pratiquement  pas. 

CD  BOH  +  AH =BOH2+  +  A- ;  K  =  103-9 ;  quantitative. 
[BOH]  /  [BOH2+]  =  KaI  h  =  2,0 
[BOH2+]  =  C .  V2  /  3 .  (Pj  +  P2) 

m=c.vlnv,+v2) 

[BOH2+]  =  [A-]  d’ou  Vi  =  Vifi  =  33,3  mL. 

Q)  1)  NH4+  +  HP042-  =  NH3  +  H2P04-  K  =  10-2 
[NH4+]  =  [HP042-]  et  [NH3]  =  [H2P04-[ 
pH=  |  (vKA  +  VKA1)  =  $,2. 

2)  NH4+  +  P043-  =  NH3  +  HP042-  K  =  102’8 
[NH4+]  =  0,0200  mol.L-1  et 
[NH3]  =  [HP042-]  =  0,0100  mol.L-1. 
pH  =  p£A  +  log([NH3]/[NH4+])=  8,9. 


Q  l)y2E=10,0mL. 

2)  pH  (0)  =  14  -  p  ft),  avec  p(0=  1/2  (pA'g + pc) ,  car  CH3NH2 
est  une  base  faible  peu  protonee,  d’ou :  pH(0)  =  1 1,85 

A  l’equivalence,  solution  d’acide  faible  CH3NH3  a 
6,67 . 10-2  mol .  L-1 ;  pHE  =  1/2  (p£A  +  pc)  =  5,94 . 

3)  pH  =  p Ka  +  log  1  -x  ,  pour  0  <  x  <  1 . 
pH  =  -  log  LlyS  (x- 1) ,  pour  x  >  1 . 

C .  V 

4)  p  =  2,3 .  2*  2E  x .  ( 1  -  x) ,  d’ou  en  calculant  y2  pour 

V\  +  V-) 

chaque  .v :  /?(0,4)  =  4,2 . 10”2  ;  0(0,5)  =  4,6 . 10"2  ; 
0(0,6)  =  4,2. 10-2  .  0  est  maximum  au  voisinage  de 
x  =  0,5  (il  n’est  maximum  pour  x  =  0,5  que  si  l’ajout  de 
base  forte  ou  d’acide  fort  se  fait  sans  dilution). 


CD  l)V1E  =  6mL  ;  P2E=12mL. 

2)  Aux  pH  correspondant  aux  intersections  des  graphes  des 
pourcentages :  pA'Ai  -  2,9  ;  pAT^  —  5,1 . 

3)  Pour  V = 0  mL ,  H2A  +  H20  =  HA'  +  H30+ 

Equation  du  2nd  degre,  d’ou  pH  =  2,25 . 

Pour  V  =  12  mL  ,  solution  deA2-  de  concentration 
c  =  1,36 . 10-2  mol .  L_1 ;  pH  =  14  - 1/2  (p K%2  +  pc)  ~  8,6 . 

4)  Pour  VjE  =  6  mL ,  ampholyte  pH  =  1/2  (pK^i + pK^2) = 4,0 . 

1)  [HO-]  =  2. s/M  =  0,042  mol.L-1 ;  pH  =  12,6. 
2)  [HO-]  =  1,6 . 10-3  mol .  L-1 ;  [Ca2+]  =  8,0.  W4  mol .  L-1. 


1 1)  Cr2072-  +  3  H20  =  2  Ct042-  +  2  H30+ 

2)  K  =  [Cr042-]2,  [H30+]2  /  [Cr2072-]  =  [H30+]4  /  c ; 
d’ou[H30+]  =  (K.c)1/4etpH  =  4,2. 

3)  Ka  =  Wl/2  =  6.3.10-8  et  plfA  =  7,2. 

©  1)  HF  +  CH3COO”  =  F-  +  CH3COOH  K  =  35,5 
2)  K  =  ^  ^  ■  Pour  a)  et  c),  x  =  0,195 ;  pour  b), 

x = 0,257 ,  d’ou  pHa  =  4,80 ;  pHb  =  4,00 ;  pHc  =  3,15. 


m  1)  «(H3P04)  =  2  mmol ;  n( HO  )  =  3,2  mmol. 
Deux  reactions  quantitatives  successives : 
h3po4+ho-  =  H2P04"+H20 
h2po4-+ho-  =  E1P042-+H20 
A  l’equilibre  »(H2P04")  =  0,8  mmol  et 
«(HP042")  =  1,2  mmol  et  pH  =  7,4. 

2)  0=  2,3  C.Kp^.h  I  (K^2  +  /?)2  =  41  mmol.L-1  avec 
C  =  16  mmol.L-1. 

3)  ApH  =  A[Na+]/0=  0,3  ;  d’ou  pH’  =  7,7. 


®  1)  Lorsque  la  phenolphtaleine  vire,  on  est  a  la  2e 
C  V 

equivalence,  d’ou  Ca  =  =1,0. 10-2  mol.L-1 . 

Z.vA 

•  H2S03  relativement  fort  et  dilue  :  equation  du  second 
degre  :  pH  =  2,3  . 

2)  •  V=  10  mL ,  ampholyte  pH  =  1/2  (pA^  +  P^a2)  =  4,9 ; 

•  V  =  15  mL ,  2de  demi-equivalence  pH  =  pA^  =  7,6 ; 

•  V  =  20  mL ,  solution  de  SO3-  a  3,3 . 10-3  mol  .L-1 : 

pH  =  14  - 1/2  (pAfB  +  pc')  =  9,6 


•  V = 25  mL ,  OH  en  exces  [OH  ]  = 


5.10-i 

35 


,  pH  =  11,2. 


©i)  B407-  +  H20  =  2B0i  +2HB02 

2)  La  reaction  ci-dessus  est  la  R.P.  d’ou  [HB02]  =  [BO^] 

et  pH  =  9,20. 

3.  a)  HB02  +  OH"  =  BQT  +  H20 

qu.  apportees  2,0. 10-3  2,0. 10-4  2,0. 10-3 

qu.  a  l’equilibre  1,8. 10-3  -  2,2. 10-3 

pH  =  9,30 

b)  BGf  +  H30+  =  HB02  +  H20 

qu.  apportees  2,0. 10-3  1,0. 10-4  2,0. 10-3 

qu.  a  l’equilibre  1,9. 10-3  -  2,1  •  10— 3 

pH  =  9,15. 

CD  1)  a)  ff-C02H  +  fi’NH,  =  R- C02  +  S’NH3 
b)  Dans  l’eau,  la  glycine  est  sous  forme  d’amphion  par  reac¬ 
tion  de  -  C02H  avec  -  NH2 . 

+NH3  -  CH2  -  COO-  note  AH±  par  la  suite. 

2)  AH2  +  H20  =  AH±  +  H30+  p/fi 

AH±  +  H20  =  A-  +  H30+  p  k2 

3)  2AH1  =  AH2  +  A-  R.P.  pH  =  1/2  (pATj  +  p K2)  =  6,0 . 

4)  AH2  acide  relativement  fort,  equation  2nl1  degre  ;  avec 
c  =  0,20 mol.L-1,  on  obtient  pH  =  1,55  . 

5)  Melange  acide-base  conjugues  de  meme  concentration 
initiale  c' =  0,10  mol.L-1  et  reaction  de  AH2  avec 
H20  =>  pH  =  2,38  . 

6)  AH1  +  H30+  =  AH2  +  H20  K=  102'34 

R.P.  quasi  quantitative,  bilan  de  matiere  donne 
c.K{.h  2,3  .c  , 

pH  =  2,12 ;  r=  2,3  - 1 ^  =  ^ —  =  0,115  mol.L-1. 

(A  +  K,)2  4 

7)  a)  La  solution  finale  contient  A-  et  AH±  tous  deux  a  0,1 
mol .  L-1  en  negligeant  la  dilution. 

b)  Melange  acide-base  conjugues,  pH  =  9,6 ; 

T~  0,115  mol.L-1. 

8)  n{ OH")  =  n(AH±)  =  2 . 10-2  mol ,  d’ou  v  =  2,0  mL . 
A-  base  faible  peu  protonee  :  pH  =  11,45. 


l)HA  +  OH-  =  A-  +  H20 

En  supposant  negligeable  la  reaction  de  HA  avec  l’eau : 

» o<AH) — n j(OH )  _  Ca.  V0-C„.V  _  Cb(Ve-  V) 


[AH] 


w 


■p" 


"W 


[A-] 


ttilOH-)  Cb.F  , 
■' Viir= vfV’  dou 


h 


h.V  =  Kk(Vc-V). 


KM-V) 


V 


et 


Corriges 


2)  II  suffit  de  tracer  F  =  V.  10-pH  =f(V),  la  pente  de  la 
droite  tracee  donne  et  l’abscisse  correspondant  a 
F  =  0  donne  Vt . 

3)  a)  Ve  =  24,5  mL ;  b )  Ca  =  4,9 . 10-3  mol .  L-1 ; 
c)  £a  =  1,85 . 10-5 ;  (p£A  ~  4,73). 

1)  a)  H30+  +HO-  =  2  H2O.  Des  ions  Na+  rempla- 
cent  des  ions  H30+ ;  comme  A(Na+)  <  A(H30+) :  segment 
de  pente  negative,  puis  apres  equivalence  ,  exces  de 
Na+  +  HO-,  segment  de  pente  positive, 

b)  CH3CO2H  +HO-  =  CH3CO2-  +  H2O ;  apparition  d’ion 
CH3CO2-  et  Na+,  segment  de  pente  positive,  puis  apres 
equivalence,  exces  de  Na+  +  HO-,  segment  de  pente  posi¬ 
tive  et  comme  A(HO-)  >  A(  CH3CO2-),  la  pente  est  plus 
forte  apres  Fequivalence. 

2)  Premier  segment :  H30+  +HO"  =  2  H2O. 

Second  segment :  CH3CO2H  +HO-  =  CH3CO2-  +  H2O. 
Troisieme  segment :  exces  de  Na+  +  HO-. 

3)  Ci  =  0,025  mol .  L-1 ;  C2  =  0,045  mol .  L-1. 

4)  Pour  V  =  (Fei  +  Ve2)  1 2  =  4,75  mL  : 

[Na+]  =  0,043  mol .  L-1 ;  [Cl-]  =  0,023  mol .  L-1 ; 

[CH3CO2H]  =  [CH3CO2-]  =  0,020  mol.L-1 ; 

pH  =  p£A  +  log  ([CH3CO2-]  /  [CH3CO2H])  =  p  KA  =  4,8. 

5)  Au  point  E2,  la  solution  contient  les  ions  Na+,  Cl-  et 
CH3CO2- ;  ce  dernier  est  une  base  faible  ce  qui  justifie 
qu’en  ce  point  pH  >  7,0. 

€9  1)  V\  =  100  X  0,1/  (1180  X  0,24  /  93)  =  3,3  mL. 

2)  a)  Le  saut  de  pH  a  Fequivalence  serait  peu  marque  et 
celle— ci  serait  done  difficile  a  reperer. 

b) C6H5-NH2  +  H30+  =C6H5-NH3++  H20 
K=\IKa  =  5,0.W4 

c)  Reactions  successives : 

H30+  +  HO-  =  2  H20  r  =  1  /ft  =  1.0.1014 

C6H5-NH3++  HCT=  c6h5-nh2  +  h2o 
K’  =  KA/Ke  =  2,0.10s 

d)  c  =  fb(Fb2  -  VM)  /  V2  =  1 ,04. 1 0-2  mol  .L"1. 

€9  1)  Electrode  de  verre  et  electrode  de  reference  even- 
tuellement  combinees. 

2)  Voir  V annexe  2.  Lors  d’un  dosage  par  conductimetrie, 
ce  sont  des  ruptures  de  pente  qui  sont  recherchees :  un  eta- 
lonnage  n’est  pas  necessaire. 

3)  NH4+  +  HO-=  NH3+  H20 

4)  a)  Afin  de  negliger  la  dilution  lors  de  l’ajout  de  la  soude 
et  d’obtenir  des  segments  de  droite  pour  C- /(Vg) ;  autres 
methodes  :  utiliser  de  la  soude  concentree  ou  tracer 

(^initial  ^  ^b)* 

b)  Avant  l’equivalence,  des  ions  Na+  remplacent  des  ions 
NH4+ ;  comme  A(Na+)  <  A(NH4+),  segment  de  pente  fai- 
blement  negative,  puis  apres  equivalence  ,  exces  de 
Na+  +  HO-,  segment  de  pente  positive. 

Premier  segment,  pente  :  (A°(Na+)  -  A°(NH4+)) ; 
deuxieme  segment,  pente  :  (A°(Na+)  +  A°(HO-)). 

c)  VbE  =  2,6  mL  ;  conductimetrie  la  plus  precise  vu  Fai¬ 
lure  de  pH  =  f(Vb). 

d)  [NH4+]  =  cA  =  7,30 . 10-2  mol .  L-1. 

P^A  (NH4+  /NH3)  =  pH  (VbE  /  2)  =  9,7. 

PH=  y  (p^A  +  PfA)  =  5,4. 

Dans  un  litre  :  w(NH4+)  =  1,31  g,  soit  21  %  ; 
m( N03-)  =  4,53  g,  soit  71  % ;  m{ N)  =  2,04  g,  soit  32  %. 


Chapitre  17 

^3  1)  a)  Voir  le  paragmphe  4.1. 
b)  [Cu(NH3)4]2+/Cu2+  ;  [Co(NH3)6]3+/Co3+  ; 
[Ag(CN)2]-  /  Ag+ ;  [Fe(CN)6]3-  /  Fe3+. 

/?4  =  [[Cu(NH3)4]2+]/  ([Cu2+].[NH3]4)  ; 
y36  =  [[Co(NH3)6]3+]/  ([Co3+].[NH3]6)  ; 
ft  =  [[Ag(CN)2]-]/  ([Ag+].[CN-]2) ; 

A  =  [[Fe(CN)6]3-]/([Fe3+].[CN16). 

2)  a)  Voir  le  paragraphe  4.1. 

b)  [Sr(C204)] ;  [Cd(C204)2]2- ;  [A1(C204)3]3-. 

c)  A  =  [[Sr(C204)]  ]  /  ( [S^.ECzO^-]) ; 
ft  =  [[Cd(C204)2]2-  ]  /  ( [Cd2+].[C2042-]2) ; 
ft  =  [[A1(C204)3]3-]  / ( [A13+].[C2042-]3). 


(3  1)  Cf.  cours  §  3.2. :  p ft.  =  log  ft  -  log  ft_j  (i  > 
1) 

p^dl  =  6,0 ;  p£d2  =  4,7 ;  p£d3  =  3 ;  p£d4  =  2,4 . 


[FeF4]  |  [FeF3] 

|  [FeF2]+  |  [FeF]2+  |  Fe3+^ 

2,4 

3  4,7  6  pF 

3)  a)  pF  =  4,1 :  [FeF2]+  predomine. 

b)  [F-]  =  3,5 . 10-3  mol .  L-1,  pF  =  2,46 :  [FeF3]  predomine. 


^  1)  a)  Co3+  a  24  e  dont  6  e  peripheriques  en  se  liant 

a  six  ligands  NH3,  il  capte  12  e-  satisfaisant  ainsi  a  la  regie 
des  18  electrons. 

b)  Structure  octaedrique  reguliere. 

2)  @  [Co(NH3)6]3+  ;  @  [Co(NH3)5]3+  ;  ®  [Co(NH3)4]3+ ; 

©  [Co(NH3)3]3+ ;  ©  [Co(NH3)2]3+  ;  ©  [Co(NH3)]3+ ; 
©  Co3+ . 

3)  A  F intersection  de  la  courbe  ML,  avec  la  courbe 
on  lit  log  Kf. . 

log  Kf6  =  4,3  ;  log  Kf5  =  5,2 ;  log  Kfi  =  5,5  ; 

log  Kf}  =  5,8  ;  log  Kh  =  6,8  ;  log  ft,  =  7,2 . 

ft  =  1034'8 ;  ft  =  1030'5 ;  ft  =  1025-3 ;  ft  =  1019-8 ; 

ft  =  1034 ;  ft  =  107'2. 


4) 

%UL 

%ml2 

%ML3 

%ML4 

%ml5 

%ml6 

pNH3  =  5 

- 

3 

12 

32 

47 

6 

pNH3  =  3,5 

- 

- 

- 

- 

12 

88 

©l)pft1  =  logft  =  3,5;  ft,  =  3 ,2 . 1 0“  4 ; 
pft2  =  log  ft  -  log  ft  =  4,9  ;  ft2  =  1,3 . 10"5 . 


[Ag(gZy)]  | 

4,9  Ag+  ^ 

[Ag(g/y)2]-  3,5 

1  [Agfe/y)]  p  gly 

3)  [Ag  {gly)]  a  deux  domaines  disjoints  d’ou  : 

2  [Ag(gfy)]  =  Ag+  +  [Ag(gfy)2]“ 

K°  =  ft,/ft2  =  25 

(3  1)  pb2+  +  Ox~  =  [Pbfttf  P=  109 
c.  apportees  0,02  0,04 

(mol .  L-1) 

c.  equilibre  £  0,02  0,02 

[Or]  =  [[PbOx]+]  =  2,0 . 10"2  mol.L-1 
[Pb2+]  =  1//J  =  1,0. 10-9  mol.L-1 

2)  Pb2+  +  Ox~  =  [PbO,v]+ 

c.  apportees  0,02  0,05 

(mol .  L-1) 

c.  equilibre  £'  0,03  0,02 

[[Pb0.v]+]  =  2,0. 10-2  mol.L-1; 

[O*-]  =  3,0. 10-2 mol .L-1 ;  [Pb2+]  =  6,7 . 10-1° mol .L-1 


o 

sal 2 

+  AJ3+  ^  [Al(saZ)] 

c.  apportees  (mol .  L  1 

i 

a) 

0,02 

0,06 

b) 

0,04 

0,04 

c) 

0,03 

0,02 

a)  [[Al(ja/)]+]  =  0,02  mol.L-1 ;  [Al3+]  =  0,04 mol.L-1 ; 
[so/2-]  =  4,0. 10-15  mol.L-1 . 

b)  [[Al(jfl/)]+]  =  0,04  mol.L-1; 

[Al3+]  =  [ia/2-]  =  1,8. 10-8  mol.L-1 . 

c)  [[Al(ja/)]+]  =  0,02  mol.L-1 ;  [suZ2-]  =  0,01  mol.L-1 ; 
[Al3+]  =  1,6. 10-14  mol.L-1 . 

O  Fe3+  +  S2032-  =  [Fe(S203)]+ 

c.  apportees  0,010  0,015 

c.  equilibre  (0,010 -x)  (0,015  -x)  x 
A  Faide  de  ^ :  x  =  [[Fe(S203)+]  =  5,5 . 10-3  mol .  L-1 . 

[Fe3 1  =  4,5 . 10-3  mol .  L-1 ;  [S202"  ]  =  9,5 . 1 0-3  mol .  L-1 . 

(3  1)  Fe3+  +  C104  =  [Fe(C104)]2+ 

Reaction  non  quantitative  :K°  =  /i=  - - - - - ,  avec 

r,  =  m!V  (cx-x)(c2-x) 


solution 

x=  [Fe(C104)]2+ 
(mol.L-1) 

[Fe3+] 

(mol.L-1) 

[C1041 

(mol.L-1) 

a 

5,2. 10-3 

14,8. 10-3 

FO 

4- 

OO 

o 

b 

3.7.10-3 

16.3.10-3 

16,3 .10-3 

c 

5,2. 10-3 

24,8. 10-3 

14,8. 10-3 

^3  1)  [Mn(C204)[ :  oxalatomanganese  (II) 
[Mn(C204)2]2- :  ion  dioxalatomanganate  (II) 
2) _ 


[Mn(C204)2]2-  |  [Mn(C204)[  | 

Mn2+ 

l1  1,43  21  31  3,82  4' 

PC2O4 

3)  a)  n  (Mn2+)  =  In  (C204  ) ,  on  peut  faire  l’hypothese 
qu’il  ne  se  forme  que  [Mn(C204)[ ,  d’ou  : 

[[Mn(C204)][  =  2,0. 10-2  mol .  L-1 ; 

[Mn2+]  =  2,0. 10-2  mol.L-1; 

[C20421  =  1/ft  =  1, 5. 10-4  mol.L-1; 

PC2O4  =  log  :  hypothese  correcte. 

b)  «0  (C2042!  =  4  ??o  (Mn2+) ,  le  bilan  des  deux  premieres 

reactions  est  done : 

Mn2+  +  2  C20)2-  =  [Mn(C204)2]2- 
c.  apportees  0,02  0,08 

(mol.L-1) 

c.  apres  R.R  £  0,04  0,02 

La  2e  reaction  est  la  dissociation  de  ce  complexe  : 

[Mn(C204)2]2-  =  [Mn(C204)]  +  C204“  K° 

c.  apres 

lre  reaction  0,02  -  0,04 

c.  apres 

2e  reaction  (0,02 -x)  x  (0,04 +  x) 

A  Faide  de  K°  =  ft/ft  =  3,7 . 10-2 ,  *  =  8,7 . 10-3  mol .  L-1 ; 
d’ou  [C2Qt21=48,7.10-3mol.L-1  (pC204=  1,31) ; 
[[Mn(C204)][  =  8,7. 10-3  mol.L-1; 

[[Mn(C204)2]2-]  =  11,3. 10-3  mol.L-1 , 

A  l’aide  de  ft  ou  ft,  [Mn2+]  =  2,7. 10-5  mol.L-1. 

<D  1)  ©  :  pNH3 ;  @  %  Cu+  ;  ®  %  [Cu(NH3)]+  ; 
©  %  [Cu(NH3)2]+ . 

2)  ■  Lorsque  ©  n  ®  :  log  =  pNH3  =  5,8  . 

■  Lorsque  ®  n  © :  log  ft2  =  pNH3  =  5,0 . 


©  Hachette  Uvre  -  H  Prepa  I  Optique,  I re  onnee,  MPSI-PCSI-PTSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


©  Hachette  livre  -  H  Prepa  I  Opaque,  lre  annee,  MPSI-PCSI-PTSI  -  la  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Corriges 


3) 

solution  a 

solution  b 

pNH3  ou  % 

c (mol.L  J) 

pNH3ou% 

c  (mol.L  *) 

NH, 

5,5 

3,2. 10"6 

4,35 

4,5. 10"5 

Cu+ 

28% 

1,2. 10"2 

1% 

3,8. 10"4 

[Cu(NH3)]+ 

54% 

2,3. 10"2 

19% 

7,3. 10"3 

[Cu(NH3)2]+ 

18% 

7,8. 10"3 

80% 

3.I.10"2 

Cf]  1)  ®  %  F" ;  ®  %  [FeF2]+ ;  ®  %  [FeF|2+ ;  ®  %  Fe3+ 


2)  •  Lorsque  ®  n  ®,  log  Kf{  =  pF  =  5,6  . 

•  Lorsque  (D  n  @,  log  Kf2  =  pF  =  3,6  . 

3)  n0(Fe3+)  =  1,0. 10"4  mol ;  n0(F")  =  3,0. 10"4  mol . 
no(F  )  =  3  «o  (Fe3+) ,  d’ou  le  bilan : 

Fe3+  +  2  F~  =  [FeF2]+  K°  =  109'2 
c.  apportees  9,1 . 10"3  27,3. 10"3 

(mol.L"1) 

c.  lleR.P.  e  9.1.10"3  9,1. 10"3 

[F_]  =  9,1 . 10-3  mol .  L_I ,  d’ou  pF  =  2,04 .  Sur  legraphe, 

on  constate  que  ][FeF]2+] «  ][FeF2]+] ,  d’ou : 

[[FeF2]+]  =  9,1 . 10"3 mol.L-' ;  [F"[  =  9,1 . 10"3 moLL"1 . 

A  l’aide  de  ft2 ,  [[FeF]2+]  =  2,5 . 10"4  mol .  L"1  et  a  l’aide 
de  Kft ,  [Fe3+]  =  6,9 . 10-8  mol .  L"1 . 


1)  H2N-CH2-CHrNH2  et  10  0 

'sS  // 

e/Ae 

101  101 

sont  des  ligands  bidendates ;  les  complexes  sont  done  hexa- 
coordines. 

2)  Structure  octaedrique  (c/.  doc.  2 :  [Ni  (e/i)3]2+ ;  ils  sont 
chiraux  (les  construire  pour  le  verifier). 

3)  a)  [Co(ct)3]2+  +  3  C2Q =  [Co(C204)3]4"  +  3  en 

b)  Constante  K°  =  ft/ft  =  2,0. 105 ;  elle  est  quantitative. 

c)  Initialement :  =  n  (C2Q(2~)  =  1,0. 10"2  mol ; 

n2  -  n  ([Co(en)3]2+)  =  2,0 . 10"3  mol. 

«1  >  3  n2 ;  le  complexe  [Co(en)32+]  est  totalement  trans¬ 
forme. 

[[Co(C204)3]4"]  =  2,0.  lO"2  mol.L"1 ; 

[en\  =  6,0 . 10"2  mol .  L"1 ;  [C204  "]  -  4,0 . 10"2  mol .  L"1 ; 
[[Co(en)3]2+]  =  3,4. 10"7  mol.L"1 . 


0  1)  Hg2+  +  4  SCN"  =  [Hg(SCN)4]2"  ft  =  1021-7 
Hg2+  +  4  CN"  =  [Hg(CN)4]2"  ft  =  1042'5 

2)  Hg2+  +  4  SCN"  —  [Hg(SCN)4]2" 

c.  apportees  5,0. 10"3  2,5. 10"2 

c.  equilibre  £  5.10"3  5.10"3 

[SCN"]  =  5,0. 10"3  mol.L"1 ; 

[[Hg(SCN)4]2"]  =  5,0. 10"3  mol . L"1 ; 

[Hg2+]  =  1,6. 10"15  mol.L"1, 


3)  [Hg(SCN)4]2"  +  4  CN"  =  [Hg(CN)4]2"  +  4  SCN" 

K=  =  6,3 . 102° :  quantitative. 

P  4 


[Hg(SCN)4]2" +  4CN"  =  [Hg(CN)4]2"  +4SCN" 
c.  apportees  2,5. 10"3  2,5. 10“2  ”  2,5. 10"3 

(mol.L-1) 

c.  equilibre  £  1,5. 10"2  2,5. 10"3  1,25. 10"2 

d’ou  [[Hg(CN)4]2"]  =  2,5. 10"3  mol.L"1 ; 

[SCN-]  =  1,25. 10"2  mol.L-1; 

[CN"]  =  1,5. 10-2  mol.L-1  :  [[Hg(SCN)4]2-]  =  0 
(£=  1,9. 10-24  mol.L"1) 


0  1)  [CaF]2  etant  plus  stable  que  [BaF]2  ,  [CaF]2 
apparait  pour  les  plus  fortes  valeurs  de  pF,  d’ou  : 


©  :  %  [BaF]2";  ®:%Ba2+;  ®:%Ca2+; 

® :  %  [CaF]2" 

2)  log  ft  ([Cay]2")  =  10,7  ;  log  ft([BaF]2-)  =  7,8  . 

3)  •  Pour  pF  =  7  :  [BaF]2"  et  [CaF]2" ; 

•  pour  pF  =  10  :  Ba2+  et  [CaF]2" . 

4.  a)  Ca2+ 

b)  Oui,  car  lorsque  %  [CaF]2- = 95  % ,  %  [BaF]2"  =  5  % . 

5)  BaF2-  +  Ca2+  =  Ba2+  +  CaF2-  K°  =  7,9 . 102 
d’ou  [Ba2+]  =  [[CaF]2-]  =  1,0. 10-2  mol.L"1  et 
[Ca2+]  =  5,0 . 10"3  mol .  L"1 ;  [[BaF]2"]  =  2,5. 10"5  mol.L"1 . 

CD  1)  R.P. :  Fe3+  +  CH3COO"  =  [Fe(CH3COO)]2+ 
c.  apportees  0,05  0,05 

c.  apresR.P.  (0,05  -x)  (0,05  —  jc)  x 

Avec  ft  jr  =  [[Fe(CH3COO)]2+]  =  44,7 . 10-3  mol .  L-1  ; 
[Fe3+]  =  [CH3C001  =  5,3 . 10"3  mol .  L-1 . 

2)  a)  CH3COO"  +  H30+  =  CH3COOH  +  H20 
L’equilibre  de  complexation  est  deplace  dans  le  sens 
b)  1  %  complexe, d’ou  []Fe(CH3COO)]2+]  =  5,0. 10"4 mol.L"1 ; 
[Fe3+]  =  4,95. 10"2  mol.L"1 . 

A  l’aide  de  0 :  [CH3COO“]  =  6,4. 10"6  mol  ,L-1 . 
[CH3COOH]  =  [CH3COO_]o-  [[Fe(CH3COO)]2+]  - 

[CH3COOI  =  4,95. 10"2  mol.L-1, 
d’ou  pH  =  4,8  +  log  B/A  =  0,91  et  [H30+]  =  0,123  mol  .L"1 . 
(HC1)  =  n(h)  +  n(CH3COOH)  =(h  +  [CH3COOH]) .  V 
=  1,72. 10"2  mol. 

0  1)  Zn2+  +  F4-  =  [ZnF]2"  K°  =  WD  =  2,0. 1016 


2)  Le  =  20  mL . 

3)  •  F<  Ve :  [[ZnF]2"]  = 


0,05 .  V 
100  +  F 


;  [Zn2+]  = 


1  -0,05.  V  _ 
100  +  V  ’ 


[F4-]  =KD.  ;  pF  =  pft)  +  log  y^y  . 

•  L>  ft  1  a  pH  =  10,3  ,  [HF3-]  =  [F4-],  done  : 

,  0,05  (V  -  ft)  V-V, 

[F41  =  ^777,n  7T7T  et  pF  =  1,6  -  log  ■ 


2(100+  V) 


100  +  ft 


•  V  =  ft ,  equilibre  [ZnF]2-  =  Zn2+  +  F4"  ft 
puis  F4"  +  H20  =  HF3-  +  OH"  2+ 

[F4-]  =  [HF3-]  a  pH  =  10,3  ,  d’ou  ]F4"]  = 

d’ou  [F4"]=  -|  =  4,5. 10"10 mol.L"1; 

I  2  Kf  I 


pF  =  9,34 . 


VIV E 

0,5 

0,99 

1,01 

2 

pF 

16,3 

14,3 

4,4 

2,4 

5)  Avant  l’equivalence,  couleur  de  [Zn Ind]~ :  rose. 
Apres  1’equivalence,  couleur  de  I  tuft  ~ :  bleu. 

[Zn Ind]~  =  Zn2+  +  Ind^~ 

P ft  =  pZn  =  -  log  ([Zn2+])  =  -  log  (2 .  [F4-])  =  9  . 


CD1) 


[Cu(NH3)4]2+ 

[Cu(NH3)3]2+ 

[Cu(NH3)2]2+ 

[Cu(NH3)]2+ 

Cu2+ 

2 1 

31 

pNH3^ 

2)  fl(NH3)o  =  6,0 . 10"3  mol ;  «0(Cu2+)  =  1,0. 10"3  mol . 
«(NH3)o  =  6  fl(Cu2+)o ;  il  se  forme  [Cu(NH3)4]2+ . 

3)  [[Cu(NH3)4]2+]  =  5,0 . 10"2  mol .  L"1 ; 

[NH3]  =  0,10  mol.L"1. 

A  l’aide  de  ft  :  [Cu2+]  =  1,3 . 10"10  mol.L"1 . 

4)  NH3  +  H20  =  NH4  +  OH",  base  faible  peu  protonee  : 
pOH  =  1/2  (pft  +  pc),  d’ou  pH  =  11,1. 


CD  1)  [NH3]  =  [NHj] ;  pH  -  pft  =  9,2 . 

2)  1“  R.P. :  Ag+  +  NH3  =  [Ag(NH3)]+  ft 
c.  apportees  0,4  0,001 

c.  lreR.P.  0,399  e  0,001 

La  2e  R.P.  faisant  intervenir  des  complexes  est : 

Ag+  +  NH4  +  H20  =  [Ag(NH3)]+  +  H30+ 
de  constante  K®  =  K& .  =  1 ,3 . 10-6 ,  elle  ne  modifie  pas 

le  bilan,  d’ou : 

[[Ag(NH3)]+]  =  1,0. 10"3  mol.L"1 ;  [Ag+]  =  0,4 mol.L"1 ; 
[NHS  =  1,0. 10"3  mol.L"1 ;  [NH3]  -  1,3. 10"6  mol.L"1 ; 
[[Ag(NH3)2]+]  =  1.1 . 10"5  mol.L"1 ;  pH  =  6,3. 


CD  i)  Vu  les  quantites  respectives : 

R.P.  bilan:  Hg2+ +  3 NH3  =  [Hg(NH3)3]2+  |53 
d’ou  [[Hg(NH3)3]2+]  =  1,0. 10"2  mol .  L"1 ; 

[NH3]  =  0,97  mol.  L"1 ;  pH  =  14  - 1/2  (pft  +  pc)  =  1 1 ,60 ; 

[Hg2+]=  1,1. 10"22  mol.L"1  ; 

avec  ft :  [[Hg(NH3)2]2+]  =  1 ,0 . 10"4  mol. L"1 . 

2)  a)  [Hg(NH3)3]2+  +  H30+ 

=  [Hg(NH3)2]2+  +  NH4  +  H20 

b)k/p3=  [[Hg(NH3)2]2+] .  [NH  3]  [C2].[NH3] 
[[Hg(NH3)3]2+]  [C3] 

or  [C2]  =  [C3]  =  5 . 10"3  mol .  L"1 . 

A  l’equilibre,  [NH3]  =  ft/ft,  =  1,0. 10"2  mol.L"1  ; 
[NHj  =  [NH3]0  -  [NH3]  -  2[C2]  -3  [C3]  =  0,965  mol .  L"1 ; 
d’ou  pH  =  7,2 . 

«(HC1)  =  n  (Cl-),  soit  avec  l’equation  d’electroneutralite : 
[CF]  =  [NHj  +  h  +  2  [C2]  +  2  [C3]  -  [NCg  -  [OH"[ 

=  [NHj 

[CF]  =  0,965  mol .  L"1 ;  n  =  0,965  mol. 


©  1)  en  est  bidentate  grace  aux  deux  atomes  d’azote. 
Cf.  doc.  2 ;  il  est  chiral. 


2) 


[Ni (ett)3r  |  [Ni(ew)2r  |  [Ni {en)Y* 


Ni2+ 


T”  371 

3  ’4 


1 5  3  I- 

5  ’  6 


1  75  1  1 

7  ’  8  9  p(e«) 


3)  •  n 0  (Ni2+)  =  2,0 . 10  3  mol ;  n$(en)  =  1,0 . 10  3  mol. 

Il  se  forme  [Ni(en)]2+  par  une  reaction  quantitative  d’ou  : 
[[M(ot)]2+]  =  [Ni2+]  =  2,5 . 10"2  mol .  L"1 ; 

[en]  =  1/ft  =  3,2. 10"8  mol.L"1. 
p (en)  =  7,5  (hypothese  correcte). 


4)  «o(Ni2+)  =  2,0 . 10-3  mol ;  n$(eri)  =  6 . 10-3  mol .  L-1 . 

Il  se  forme  2,0. 10-3  mol  de  [Ni(e«)3]2+  qui  se  dissocie  en 
[Ni(e«)2]2+  et  en : 

[Ni (e«)3]2+  =  [Ni {en)2]2+  +  en  K°=  10"3>7 
c.  apportees  0,04 

c.  equilibre  0,04  -x  x  x 

A  l’aide  de  K® :  x  =  [[Ni(e«)2]2+] =  M  =  2,7 . 10-3  mol .  L-1 
et  [[Ni(^«)3]2+]  =  37,3 . 10-3  mol  .L-1 ;  p (en)  =  2,6. 


CDl)Hg2+  +  2Cr=  [HgClj]  K°  =  1/ft  =  1,6. 1013 

inaction  quantitative 

2)  ftq  =  10,0  mL .  3)  0  <  F  <  ftq  (V  en  mL) : 


[Cl- 

[Hg2+] 


1-0.1.V 


20+ F  ’  [[HSCl2]]: 
ft.0,O5.F(20  +  F) 
(1-0,1 .  F)2 


0,05  F 
20  +  F  ’ 


F  =  ftq:  [[HgCl2]]  =  1,67. 10"2 mol.L"1 


[Hg2+]  =  1/2  [Cl"[  = 


K  D[HgCl2]\ 


a  6,3. 10"6  mol.L"1 
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Corriges 


■V>K6q(VenmL): 

1  .  ru„2+-i  _ 


[[HgCl2]]  = 


20+  V7 


;  [Hg24 


0,05(V- 10) 
20  +  V 


? 

1,0 

5,0 

9,0 

9,5 

10,0 

10,5 

12,0 

15,0 

20,0 

pHg 

13,1 

11,8 

10,1 

9,5 

5,2 

3,1 

2,5 

2,2 

1,9 

©  l)VEl  =  10,0mL;  7E2  =  20,0mL. 

2)  a)  Ag+  +  SjO?"  =  [[Ag(S203)]1  fa  =  Ktl 
b)  [Ag(S203)]-  +  S20,2"  =  [Ag(S203)2]3-  Kk 

3)  •  V  =  0,  pL  non  defini. 

•  V  =  VEj » R-P- :  dismutation  de  [Ag(S203)]_ 
2[Ag(S203)]-  =  Ag+  +  [Ag(S203)2]3- 
d’ou  Kft.Kfn  =  1/[S2Q2“|2 ,  soit  : 

pL  =  1/2  log  =  1/2  log /?2  =  6,75  . 

•  y  ~  Ve2’  R.P.  :  dissociation  de  [Ag(S203)2]3-,  d’ou 
[S2032l  =  ([[Ag(S203)2]3-]/Kf2)1/2  =  5,8. 10-4  mol.L-1  ; 
pL  =  3,24. 


4 )  a )  ■  0  <  V  <  VE  ;  les  complexes  sont  notes  C  i  et  C2 . 


[C,]  = 


0,05 .  V 
10  +  V 


[Ag+]  = 


0,05  (10-  V) 
10  +  V  " 


^■v 

(10-  V) 


pL  =  p£D|  +  log 


•  vEl<F<yE2 


[C2]  = 


0,05  (V  — 10) 
10  +  V 


[Ci]  = 


0,05  (20 -V) 
10+L  ; 


^(V-'O)  no- 1/) 

[I]=W;Pt  =  PfD=+l°g(fll' 

•V>FE2 

Le  graphe  p L  =/(V)  presente  deux  sauts  de  p L. 


©ii 


47  [Pb(Ox)]+ 

Pb2+ 

1  II  1  1  1 

[Mg(Ox)]+  '5 

9 

1  ^ 

p  Ox 

2)  [Pb(Ox)]+  se  forme  en  premier  puis  [Mg(Ox)]+  apparait, 
vu  le  Alog  ft,  les  formations  sont  separees. 

3)  Vgj  =  8,0  mL ;  VE2=13,0mL. 

4) *0<F<yEl  (V  en  mL) 

[[Pb(0x)]+]  =  [Pb2+]  =  ioTy  : 


[Or]  = 


(Ve-V).^ 

■  vE,<y<yE, 


;  pOx  =  log /) + log 


0irV) 


V 

0.1(VE,-V) 


0,1(V-7H  ) 

[[Mg  (Oj)]+]  =  fo^Tp/  ;  IMg2  ] =  10  + V 


[Oxl  = 


(VEo-V).p 


;  pOx  =  log  /S'  +  log 


(Ve2-  V) 

CV'-’ife,)' 


■y>FE|:  [Oxl  =- 


0,1(P-Pe2) 
(10+ V)  ’ 
10  +  V 


d’ou  pOx  =  1  +  log 

0,-',e2/ 

5)-P=VEi 

R.P.:  [Pb(Ox)]+  +  Mg2+  =  Pb2+  +  [Mg(Ox)]+ 
de  constante  K°  =  ^  =  5,0. 10-5 ,  d’ou  : 


[[Pb(Ox)]+]  =  4,4. 10-2  mol.L-1 ; 

[Mg2+]  =  2,8. 10-2  mol.  L-1 ; 

[Pb2+]  =  [[Mg(Ox)]+]  =  2,5 . 10-4  mol .  L-1 . 

A  l’aide  de  j8j,  parexemple  :  [Ox-]  =  1,8. 10-7  mol.L-1 
et  p Ox  =  6,75  . 

■V=VEl  R.P. :  [Mg(Ox)]+  =  Mg2+  +  Or  l//?1 
[Ox-]  =  ([[Mg(Ox)]+]/y3’)1/2  =  6,6. 10-4  mol.L-1  et 
p Ox  =  3,2 ;  p L  =flV)  presente  deux  sauts  de  pL. 

Chapitre  18 

Q  1)  a)  AgCl(s)  =  Ag+  +C1- 
Pbl2(s)  =  Pb2+  +  21" 

Ca3(P04)2(s)  =  3  Ca2+  +  2P043- 
Ce3(As04)4(s)  =  3  Ce4+  +4As043- 

b)  Ks  =  [Ag+],  [Cl-] 

/fs  =  [Pb21.[I-]2 

A's  =  [Ca2+]3.  [P043-]2 

K,  =  [Ce4+]3.  [As043-]4 

2)  a)  3  Zn2+  +  2  P043-=  Zn3(P04)2(j) 

Zn2+  +  S2-=  ZnS(j) 

3  Ag+  +  P04^=  Ag3P04(s) 

2  Ag+  +  S2-  =  Ag2S(j) 

3  Ce4+  +  4P043-  =  Ce3(P04)4(x) 

Ce4+  +  2  S2-  =  CeS2(j) 

Ks  =  [ Zn2+]3.  [P043-]2 
A's  =  [Zn2+[.  [S2-] 

/fs  =  [Ag+]3.[P043-] 

/fs  =  [Ag+]2  [S2-] 

Ks  =  l Ce4+]3.  [P043-]4 
K,  =  [Ce4+],  [S2-]2 

01)AgIO3:^  =  4;Bil3:  Kt  =  V§. 

Hg2Cl2  (Hg2+  +  2  Cl-) :  Ks  =  4  Sq  . 

(f|  so(AgCl)  =  JT,  =1,4. 10-5  mol .  L-1 ; 
j0(Ag2CrO4)  =  (KJA)'13  =  7,3. 10-5  mol.L-1 ; 
j0  (Ag3P04)  =  (Xs/27)1/4  =  4,6. 10-6  mol.L-1. 

Q  a)  Ks  =  [Zn2+] . [CO2-]  =  s2 ;  j  =  3,98. 10-6 mol.L-1 ; 
b)  Ks  =  [Zn2+] .  [CN-]2  =  4s3 ;  j=3,97.10-5mol.L-1 ; 

c  )KS  =  [Zn2+]3 .  [P043-]2  =  108. s5  ;j=  1.56.10-7  mol.L-1. 

O  1)  s  =  l/M  =  3,71 . 10-3  mol .  L-1 ; 

ALS  =  108  s5  =  7,64. 10-11 ; 
p£,  =  10,l. 

2)  [Cu2+]a  =  3,2 . 10-3  mol .  L-1 : 

[As043-]a  =  1,6. 10-2  mol.L-1; 

0 a  =  8,4. 10-12  <  K , :  pas  de  precipitation. 

[Cu2+]a>  =  1,6. 10-2  mol.L-1 ; 

0a’  =  1,0. 10-9  >  Ks :  precipitation. 

0  1)  Cu(OH)2  =  Cu2+  +  2  OH- 

a)  [Cu2+]  =  j=  1,0. 10-7 mol.L-1 

Pour  le  calcul  du  pH,  il  faut  tenir  compte  de  l’autopro- 
Kt 

tolyse  de  l’eau  :2s +  h=  -j- ,  d’ou  pH  =  7,4 . 

b ) KS  =  [Cu2+]  [OH-]2  =  5,8 . 10-21 ;  pKa  =  20,2 . 

2)  a)  Dilution  negligee  :  [OH-]  =  (Sls/Cu2+)172  ; 
pH  =  4,9. 

b)  CbLb  =  «o(H30+)  -  tif (H30+) ,  d’ou  Lb  =  0,25  mL . 

c)  [OH-]  =  (/fs/[Cu2+])1/2  =  7,6. 10-8  mol.L-1  ; 
pH  =  6,9  ;  Cbn  =  /io(H30+)-/if(H30+)  +  2ii(Cu(OH)2), 
d’ou  =  0,30  mL . 


a)io=  1,3*10  5  mol.L  1 ; 
b)  s\  =  9,0 . 10-5  mol .  L-1 ;  c)  S2  =  3,6 . 10-10  mol .  L-1 . 
Qi  i)Pb2+  +2r  =  pw2(s) 

Pb2+  +  S2-=  PbS(s) 

3  Pb2+  +  2  P043-  =  Pb3(P04)2(s) 

2)  Ks  =  [Pb2+] .  [I-]2 
Ks  =  [Pb2+] . [S2-] 

Ks  =  [Pb2+]3 .  [P043-]2 

3)  [I-]  =  1,41. 104 mol.L-1;  pi  =  3,85 
[S2-]  =  5.0.10-26  mol.L-1 ;  pS  =  25,3 
[P043-]  =  7.97.10-20  mol.L-1 ;  pP04  =  19,1 


precipite  de  Pbl2 

pas  de  precipite  de  Pbl2 

3,85 

pi 

precipite  de  PbS 

1  pas  de  precipite  de  PbS 

25,3 

pS 

precipite  de  Pb3(PC>4)2 

pas  de  precipite 
de  Pb3(P04)2 

J,. 

pP04 

1)  Hgl2  est  moins 

soluble  que  Pbl2. 

2)  a)  @  %  Hg2+ ;  ®  %  Pb2+ . 

b)  •  En  B,  Hgl2  precipite  : 

pi  =  3, 6 ;  [I-]  =  2, 5. 10-14 mol.L-1. 

/fs(HgI2)  =  [Hg2+] .  [I-]2  =  6,25 . 10-29 ;  p K,  =  28,2  . 

■  En  A,  Pbl2  precipite :  pi  =  3,6 ;  [I-]  =  2,5. 10"  4  mol.L-1 . 
£s(PbI2)  =  [Pb2+] .  [I-]2  =  6,25 . 10-9 ;  p  K's  =  8,2 . 

c)  Pbl2  +  Hg2+  =  HgL  +  Pb2+  K°  =  K'JKS  =  102° 


m  1)  jo=  1,3.10  5 mol.L  1 . 

2) /i  =  5,0.10-3mol.L-1;  pH  =  2,3. 

Tous  les  ions  Ag+  precipitent :  m(AgCl)  =  1,7  mg. 

3)  AgCl  +  2  NH3  =  [Ag(NH3)2]+  +  Cl- 

5  1 0-2 

[Cl-]  =  [[Ag(NH3)2]+]  =  l  +  y"m^  ■■  [Ag+]  =  A's/[C1-]. 

A  l’aide  de  [NH3]  =  0, 94/(1  +  V(NH3)) . 

«0(NH3)  =  ii(NH3)  +  2  n([Ag(NH3)2]+)  =  5.L(NH3) . 
Finalement  =  0,21  L . 


1 1)  s = [Br] = [Ag+]  +  [[Ag(S203)2]3-]  =  [Ag+]  +  [C] ; 
C0  =  [SaQj2!  +  2[C]  =  1/2  [Na+] .  2 

2)  [Ag+] « [C] ,  d’ou  s  =  [C] ;  /?= - ^ - - , 

KJCn-2sf 

d’oit  s  =  [C]  =  4,3. 10-2 mol.L-1 ; 

[Ag+]  =  1,2. 10-11  mol.L-1 ;  [S203"[  =  1,4. 10-2 mol.L-1 . 


0  1)  [C2Ob  =  1,6. 10-5  mol.L-1 . 

2)  a)  ion  dioxalatocadmiate  (II) 

CdC204  +  C2Q(2_=  [Cd(C204)2]2-  K° 
b)j=[Cd2+]  +  [[Cd(C204)2]2-] 

i=  — ^5-+X°.[C2°J-]  (C2Qf2_:  Ox) 
[C2041 


c)  •  Pour  p Ox  <  0,5  :  tout  est  complexe. 

•  Pour  p Ox  >  4,8  :  pas  de  precipite. 

•  Pour  p Ox  =  2,65  :  s  est  minimum. 

•  Pour  0,5  <  p Ox  <  2,15  :  log  s  =  -  2,5  -  p0Jt . 

•  Pour  3,15  <  p0j  <  4,8  :  log  s  =  7,8  +  pOx . 

3)  =  1,4. 10-5  mol.L-1  :  98,6  %  des  ions  Cd2+  sont 

dans  le  precipite. 


©  Hachette  Uvre  -  H  Prepa  I  Optique,  lK  onnee,  MPSI-PCSI-PTSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


©  Hachette  livre  -  H  Prepa  I  Opaque,  lre  annee,  MPSI-PCSI-PTSI  -  la  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Corriges 


CD  1)  AgN02  =  Ag+  +  NO2 

a)  s  =  JK%  =  2,7. 10-2  mol.L-1 . 

b)  NO2  est  une  base  tres  faible  (p Kq  =  10,7),  sa  reaction 
avec  l’eau  est  tres  limitee  [HN02] « [NO2]  done  le  cal- 
cul  du  a)  est  correct. 

2)  Ks  =  sV  +  c) ,  d’ou  s'  =  5,7 . 10-3  mol .  L-1 . 

CD  1)  AgCH3COO(s)  =  Ag+  +  CH3COO" 
CH3COO"  base  faible ,  [CH3COOH] « [CH3C001,  d’ou 
s  =  [Ag+]  =  [Cocoon  =  /k,= 5.0.10-2  mol.L'1 . 
pH  =  14  - 1/2  (pATB  +  Pi)  =  8,7. 

2)  Ks  =  s'(s'  +  c) ;  s' =  2,5 . 10-3  mol .  L-1 . 
m  (AgCH3COO)  =  V (s  -  s') .  M  =  0,80  g. 

0  J  =  [Ba24]  =  [SO4I  +  [HSO4I  =  [SOil  (1  +  jr), 
d’ou  s2  -  Kj  I  +h/K\) . 

a  )j  =  \TK,  =  1,0. 10-5  mol.L-1  (SO4- base  ties  faible). 

b) h=l  mol.L-1 ;  j  =  1,0. 10-4  mol.L-1 . 

c)  h  =  1,0. 10-14  mol.L-1  ;j=  jfK,  =1,0. 10-5  mol.L-1 . 

d )  h  =  ^  K-,.c  =  4,0 . 10-3  mol .  L-1 ;  j = 1,2 . 10-5  mol .  L-1 , 
s  croit  lorsque  le  pH  diminue. 


tfTft  1)  CaFs  =  Ca2+  +  2  F- :  F-  +  H20  =  HF  +  0H- 
j  =  [Ca2+]  =  1HF]^[F  ]  , soit s  =  ( ^ (1  +  /i/KA)2)1/3. 


2  )KS=- 


(h  +  KA)2 


;  avec  les  donnees :  Ks  =  3,2. 10  11 . 


ATa  =  5,7. 10-4 ;  pA^A  =  3,25  . 


3)*Pour  pH<2,25,  Kpi«hQt\ogs=- 1,53-0, 67. pH. 
•  Pour  pH  >  4,25,  h  «  et  log  s  =  -  3,7  . 


CD  Zn(OH)2  precipite,  si  pH  5?  6,8  . 

Zn(OH)2  est  totalement  redissous,  si  pH  ^  13,5  . 

Si  pH  «  6,8  ,  [Zn2+]  =  1,0. 10-2  mol.L-1. 

Si  pH  13,5,  [[Zn(OH)4]2-]  =  1,0. 10-2  mol.L-1 . 
Si  6,8  «  pH  =£  13,5  ,  j  =  [Zn2+]  +  [[Zn(OH)4]2-]. 

Soit  s  =  1011’6  h2+^—. 

h1 

sminpour  pH  =  10,15  et  log  Jmin  =  -  8,4 . 


©l)s  =  [Mg2+]=lfs/[OH-]2, 
d’ou  logs=  17  —  2 pH ;  x(8)  =  10 mol.L-1 ; 
i(ll)  =  1,0. 10-5  mol.L-1. 

2)  pH  =  8,85. 

3)  R.P. :  Mg2+  +  2NH3  +  2H,0  =  Mg(OH)2  +  2  NHj 
K=  101'4 

[NH4]  +  [NH3]  =  (1  +  n0(NH3))/F ,  d’ou : 

[NHj]  =  ;  d’autre  part  [NH4]  =  1,0  mol.L-1 . 

d’ou  «o(NH3)  =  0,45  mol . 

fpj  1)  Fe3+  +  SCN-  =  [Fe(SCN)]2+ 

n_  _ X _  _  lO.t  ,,  .  , 

P~  (0.001  -x)(0,l -x)  (0,001  -x)  ’ 

x  =  [[Fe(SCN)]2+]  =  9,1. 10-4  mol.L-1 ,  solution  coloree. 
2)  Fe(OH)3  se  forme  ;  [[Fe(SCN)]2+]  =  10-5'5  mol.L-1 ; 
[SCN-]  =  0,10  mol.L-1 ;  [Fe3+]  =  3,2 . 10-7  mol.L-1, 
avec  Ks :  pH  =  4,20 . 


3)  Lorsque  la  couleur  apparait : 

[[Fe(SCN)]+]  =  10-5’5  mol.L-1 
[Fe3+]  =  5,0 . 10-3  mol .  L-1,  d’ou : 

[SCN-]  =  6,3 . 10-6  mol .  L-1  et  [Ag+]  =  1,6. 1(T7  mol .  L-1 . 
Tout  Ag+  a  precipite.  Fe  =  9,5  mL,  l’indicateur  est  correct 
(methode  dite  de  Charpentier-Volhard). 

Qj)l)pH  =  3,3. 

2)  A  pH  =  6,3  ,  H2C2O4  et  HC2O4  sont  negligeables. 
Al3+  +  3  C2oi=  [Al(Ojr)3]3-  :  R.P. 

Le  bilandonne  [Al3+]  =  2,9. 10-14 mol.L-1 . 

[Al3+]  [OH-]3  <  Ks  :  pas  de  precipite. 

•  Precipite  pour  [OH-]  =  3,3 . 10-7  mol .  L-1 ;  pH  =  7,5  . 

3)  Separation  des  ions  Al3+  d’un  melange. 

0  1)  Precipite  si  [M2+]  [S2  |  K, ;  solution  saturee 
d’ou  cf.  cours  §.  3.2.,  precipite. 

•Si  10-15 ;  CdS et CuS precipitent. 

2)  Pour  CdS  et  CuS  :  M2+  +  H2S  +  2  H20  =  MS  +  2  H30+ 
h(H30+)  =  2  (n(Cd2+)  +  n(Cu2+)) 

[H30+]  =  4,0 . 10-2  mol .  L-1 :  pH  =  1,4. 


99  %  de  BaCr04 :  [Ba2+]  =  1,0 . 10-4  mol .  L-1 
et  [CrOi]  =  2,0. 10-6 mol.L-1 .  R  f  0 
[CrO24"]0=  [CrQfl  +  [HC1O4I  + - r^t, 


d’ou  [HCrCglim  =  9,0. 10-2  mol.L-1;  pH  >1,75. 

1  %  SrCr04 :  [Sr24]  =  9,9. 10-3 mol.L-1 . 

[CrOi]  =  4,0. 10-3  mol.L-1; 

,  ,  n(BaCrO,)  «(SrCrO.) 

[CrO 4-]0  =  [CrQ2 ~]  +  [HCrOJ + - -  y  4', 

d’ou  [HCrOJiin,  =  8,6. 10-2 mol.L-1;  pH <5,1 . 


0  1)  s  =  [Ba2+]  =  [CO,2!  +  [HC031  +  [C02], 
d’ou  s2  =  Ks(l  +  h/K2  +  h1IKlK2). 


pH 

4 

5 

6 

7 

8 

9 

logi 

0,15 

-0,85 

-1,85 

-2,85 

-3,80 

-4,15 

3) i  =  1,0. 10  2 mol.L  1 ;  pH  =  6,2 . 


CD  1)  (°sol  -  Ceau)  represente  la  conductivite  due  aux 
ions  Cd2+  et  HO-. 

2)  J  =  (Ojol  -  feau)  /  (^°  Cd2+  +  2  •  ^°HO-) 

=  1,1 . 10-5  mol.L-1 ; 
ATS  =  4 . 5 3  =  5,3 . 10-15  et  pAls  =  14,3. 

3)  a)  (1)  H30+  +  HO-  =  2  H20  K  =  1014 

(2)  1/2  Cd2+  +  HO-  =  1/2  Cd(OH)2  K’  =  107’15 

K  >  K' ;  de  plus  (2)  n’a  lieu  que  si  Qi  =  K ’  done  si  le  pH 
est  assez  eleve  alors  que  (1)  s’effectue  sans  condition. 

b)  Pei  =  3,5  mL  et  Pe2  =  8,0  mL. 

c)  cdecroit  de  V  =  0  a  Vgi,  puis  decroit  tres  faiblement  de 
Pei  a  Pe2  (2 .  A0  Na+  <  A0  C42+)  et  croit  enfin  par  exces 
d’ions  Na+  et  HO-. 

CD  1)  ©  pH  =  f(V) :  ®  %  H3P04 ;  ®  %  H2P04- ; 

®  %  Ag+ ;  ©  %  HPO4"  ;  ©  %  PO4-. 

2)  •  Sur  AB  :  H3P04  +  OH-  =  H2P04"+  H20 

•  Sur  BC  :  H,POi'+  2  OH-  +  3  Ag+  =  Ag3P04  +  2  H20 

•  Sur  CD  :  Ag3P04  +  2  OH-  +  H20  =  3  AgOH  +  HPO2- 

•  Sur  DE :  HP02-+  OH-  =  H20  +  PO^- 

CD  1)  ©  pH  =f(V) ;  ®  %  Al3+ ;  ®  %  [Al(OH)4]- . 

2)  •  Sur  AB  :  H30+  +  OH-  =  2  H20  1  /Kc 

•  Sur  BC :  Al3+  +  3  OH"  =  Al(OH)3  l/Ks 

•  Sur  CD  :  Al(OH)3  +  OH-  =  [Al(OH)4]-  K° 


3)  C3  =  2,0. 10-2  mol .  L-1 ;  C2  =  3,0 . 10-2  mol .  L-1 . 

•  Pour  F  =  8  mL ,  pH  =  4 ;  [OH -]  =  1 ,0 . 1 0-10  mol .  L-1 ; 

[Al3+]  =  3,0  ’10 7  ^1()  ’ 3  =  5,6. 10-3  mol.L-1 ;  plfs  =  32,2. 

•  Pour  V=  13  mL, pH  =  10,9 ;  [OH-]  =  8. 10-4 mol.L-1 ; 
[]Al(OH)4]-]  =  3,0-m -■l().2  =  8,7iio-3mol.L-1. 

If0  =  10,9;  log  j3([A1(OH)4]-)  =  33,2 . 


o 


Chapitre  19 


espece 

Cl2 

CIO4 

Cl- 

HOC1 

n.o.  (Cl) 

0 

+  VII 

-I 

+  1 

espke 

C103 

CIO- 

CH3C1 

n.o.  (Cl) 

+  V 

+  1 

-I 

espke 

Mn 

Mn02 

MnQr2- 

Mn34 

n.o.  (Cl) 

0 

+  IV 

+  VI 

+m 

espece 

Mn203 

Mn(OH)3 

Mn24 

MnO^ 

n.o.  (Cl) 

+  m 

+m 

+  11 

+vn 

^  n.o.(Cr)  =  +  III  dans  Cr34 ;  +  VI  dans  CrO^  etdans 
Cr202- 

Cr202-  /  Cr34  couple  redox : 

Cr202"  +  14  H4  +  6  e-  =  2  Cr3+  +  7  H20 
Cr202-/  CrO^-  couple  acide-base  : 

Cr202-  +  3  H20  =  2  &O4-  +  2  H304 

1)  n.o.  (O) = - 1  dans  H202 ;  0  dans  02  et  -  II  dans  H20. 

2)  Couple  H202  /H20 :  H202  +  2  H4  +  2  e-  =  2  H20  (1) 

Couple  02  /  H202 : 02  +  2  H4  +  2  e-  =  H202  (2) 

Couple  02  /  H20 :  02  +  4  H4  +  4  e-  =  2  H20  (3) 

3)  a)  2  H202  =  02  +2H20  (4) 

b)  (4)  =  ((1)  —  (2)) 

c)  Dismutation  :  reaction  d’oxydoreduction  au  cours  de 
laquelle  une  espece  donne  deux  nouvelles  especes,  le  n.o. 
d’un  meme  element  croissant  et  decroissant  au  cours  de 
cette  reaction. 

1)  n.o.(H)  =  - 1  dans  H" ;  0  dans  H2  et  + 1  dans  H20. 


2)  Couple  H20  /H2 : 2  H20  +  2  e-  =  H2  +  2  HO-  (1) 

Couple  H2  /H- :  H2  +  2  e-  =  2  H-  (2) 

Couple  H20  /H" :  2  H20  +  4  e"  =  2  H-  +  2  HO-  (3) 

3)  a)  H-  +  H20  =  HO-  +  H2  (4) 


b)  Reaction  acido-basique  entre  les  couple  H2  /  H  et 
H20/H0- 

c)  Reaction  d’oxydoreduction  correspondant  a 

((1)  —  (2))/2 . 

(3  l)a)2NH4  +  2NCT3=02  +  2N2  +  4H20 
b)  Dans  NH4  ,  n.o.(N)  =  -  III; 
dans  NO3 ,  n.o.(N)  =  +  V ;  dans  N2,  n.o.(N)  =  0 
Dans  NO3,  n.o.(O)  =  -  II ;  dans  02,  n.o.(O)  =  0 
A  n.o.(N)  1 0  (A  n.o.(O)  1 0) :  reaction  d’oxydoreduction. 


Corriges 


2)  a)  2  NaN3  =  2  Na  +  3  N2 

b)  Dans  NaN3 ,  n.o.(Na)  =  + 1 ,  dans  Na ,  n.o.(Na)  =  0. 
Dans  NaN3 ,  n.o.(N)  =  0  et  - 1 ,  dans  N2 ,  n.o.(N)  =  0. 

A  n.o.(N)  1 0  (A  n.o.(Na)  1 0) :  reaction  d’oxydoreduction 

c)  2  Na  +  2  H20  =  2  Na+  +  2  HO-  +  H2 

0  +1  +1  0 
reaction  d’oxydoreduction. 

Q4H30+  +  C10i  +  4I-  =  4HI0  +  C1-  +  4H20 
H3As04  +  H2C204  =  2  C02  +  HAs02  +  2  H20 
16  H30+  +  2  Cr2qh-  3  CH3OH 

=  4  Cr3+  +  3  HCOOH  +  27  H20 
2  H30+  +  Pb02  +  H202  =  02  +  Pb2+  +  4  H20 

2  H30+  +  Sb205  +  2  H2S  =  2  S  +  2  SbO+  +  5  H20 
6H30+  +  I0i  +  5r  =  3 12  +  9  H20 

27  H30+  +  3  N03  +  8  A1 

=  3  NH3  +  8  Al3+  +  36  H20 

3  F2  +  9  H20  =  6  F-  +  03  +  6  H30+ 

QiH20  +  N0i  +  S2  =  N02  +  S  +  2  OH- 
6  OH"  +  6  Mn04  + 1"  =  6  Mn04"+ 103  +  3  H20 
H20  +  CIO"  +  2  Fe(OH)2  =  Cl"  +  2  Fe(OH)3 

4  OH-  +  5  Br03  +  2 12  =  4 103  +  5  BiO“  +  2  H20 
10  0H-  +  4C104  +  7  C  =  7  C03~+ 2  Cl2  +  5  H20 

3  HC5 + 10  3  =  3  02  + 1“  +  3  OH" 

4  OH"  + 10  3  +  2  Cr(OH)3  =  2  Ci04"+ 1"  +  5  H20 


1)  Zn2+  +  2e  =  Zn(s) 

HgCl2(s)  +  2e-  =  Hg  (()  +  2  Cl" 

02(g)  +  2  H30+  +  2e"  =  H202  +  2  H20 
2  C10J+  14  e"  +  16  H30+  =  Cl2(g)  +  24  H20 
C02(g)  +  6  e~+  6  H30  =  CH3OH  +  7  H20 
[PtCl4]2"  +  2e-  =  Pt(s)  +  4  Cl" 

[Co(NH3)6]2+  +  2e-  =  Co(s)  +  6NH3 


2  )  £  =  £°(Zn2+/Zn)  +  0,03  log  [Zn2+] 

E  =  £°(  HgClj/Hg  (£))  -  0,06  log  [Cl"] 

E  =  £°(02(g)/Hg202)  +  0,03  log 

F2D2| 


E  =  £°(C104Cl2(g))  + 


0,06 

l4 


log 


[cio-4]2./,16 

«  a  2) 


E  =  £°(C02(g)/CH30H)  +  0,01  log 


P(C02).h6 

[CH3OH| 


E  =  £°([PtCl4]2-/Pt)  +  0,03  log 


[[Pt(ci4)f-] 

[Clf 


E  =  £°([Co(NH3)6]2+/Co)  +  0,03  log 


|Co(NH3)„]2tj 

INH3J6 


Qa)£(Ag+/Ag)  =  0.74V; 

b) £(Fe2+/Fe)  =  - 0,50  V; 

c)  £(Fe3+/Fe2+)  =  0,81  V ; 

d) £(Cr2027Cr3+)  =  1,04  V; 

e) £(Cl2(g)/Cl-)=  1,45  V. 

Qj)  1)  a)  2  H30+  +  H3  As04  +  2 1“ 

=  HAs02  + 12  (s)  +  4  H20 


b)  14  H30+  +  Cr202_+  6  Br" 

=  2  Cr3+  +  3  Br2  (f)  +  21  H20 

c)  2  Cr3+  +  3  Cl2  +  21  H20 

=  Cr207  +  6  Cl-  +  14  H30+ 

d)  Zn  + 12  (s)  =  Zn2+  +  2I- 

nin2.g°2-^l 

2)  Cf.  cours  §  4.2. :  K°  =  10  °-os 

a)  «  «i«2 »  =  2  ;  K°  =  4,6 ; 

b)  «  n\ri2  »  =  6 ;  K°  =  1,0 . 1024 ; 

cl «  n;n2»  =  6 ;  K°  =  1,0. 103 ; 
d) «  H!«2  »  =  2 ;  =  2,1 . 1043 . 

CD 

1.  1,80  Ce4*  Ce3+ 

Co3+  I  Co2+  1,74  £(V) 

Ce3+  +  Co3+  =  Ce4+  +  Co2+ 

AC0  =10 

2)  a)  Concentrations  apportees : 

[Ce3+]  =  0,100  mol.L-1;  [Co3+]  =  0,200  mol.L-1 . 

A  l’equilibre  :  [Ce4+]  =  [Co2+]  =  0,092  mol.L-1 ; 

[Ce3+]  =  7,9 . 10"3  mol .  L_1 ;  [Co3+]  =  0, 108  mol .  L_1 ; 
£(Co3+  /  Co2+)  =  £(Ce4+  /  Ce3+)  =  1,80  V. 

CD  1)  Pas  de  dismutation  de  Sn2+. 

2)  Sn^  +  Sn  ^  2  Sn2+  K°  =  A,6A09 
Reaction  quantitative : 

[Sn2+]  =  0,20  mol .  L-1 ;  et 
[Sn4+]  =  [Sn2+]2/£° 

=  8,7. 10'12  mol.L-1 


CD  1)  Cd2+  +  Fe  =  Cd  +  Fe2+  K°  =  21,5 

2  )K°=  - ^ - ;  d’oijjf  =  [Fe2+]  =  9,6. 10-3  mol.L-1 

0,010-x  L 

et[Cd2+]=4,0.10-4  mol.L-1. 

CD  1)  Cu2+  +  Zn  =  Cu  +  Zn2+  £°  =  4,6.1036 
2)  n0( Cu2+)  =  1,25 . 10-2  mol. 

a)  n0(Zn)  =  1,53. 10-2  mol  =}  Znest  en  exces  d’ou  : 
[Zn2+]  =  0,25  mol.L-1 ; 

[Cu2+]  =  [Zn2+]/£°  =  5,4. 10-38  mol.L-1  soit ; 

[Cu2+]  =  0  mol.L-1. 

b)  «0( Zn)  =  7,6. 10-3  mol :  Zn  est  en  defaut,  l’equilibre 
n’est  pas  atteint  mais  tout  le  Zn  est  consomme. 

[Zn2+]  =  0,15  mol.L-1 ;  [Cu2+]  =  0,10 mol.L-1. 

CD  1)  £°(Br03/Br-) 

_  5 £°(Br O7 / Br2) + £°(Br 2 / Br-)  _14JY 

6 

2)  £°(N03//HN02) 

3  £°(N  0-3  /  NO)  -  £°(HN02  /  NO) 

2  ’  ' 

CD  1)  E{  =  0; 76  V,£2  =  -  0,78  V. 

®  pole  © ;  2  pole  © ;  2  Ag+  +  Zn  — » 2  Ag  +  Zn2+ 

K°=  1,0. 1052. 

2)  [Zn2+]  =  0,39  mol.L-1; 

[Ag+]  =  ([Zn 2+/S°)1/2  =  6,2. 10-27 mol.L-1 ;  done 
[Ag+]  ~  0  mol.L-1. 


{Q  l)£°(In3+/In): 


2  £°(ln3  +  /  In+)  +  £°(In+/In) 


3 


=  -  0,34  V 

2)  3  In+  —  In3+  +  2  In  /C°  =  1,0. 1010. 


CD  1)  a)  n.o.(Fe)  =  +  II  dans  FeO  et  +  III  dans  Fe203 
b)  On  trouve  8  /3  ce  qui  n’a  pas  de  sens :  les  trois  atomes 
de  fer  ne  sont  pas  equivalents :  deux  atomes  sont  a  +  III  et 
un  +  II  (Fe304  =  Fe203  +  FeO). 

2)  a)  n.o.(S)  =  +  VI  dans  SO4-  et  +  IV  dans  SO3" 

b)  n.o.(S)  =  +  II  dans  S202-  et  n.o.(S)  =  +  VII  dans  S2Og_. 

c)  A  l’aide  des  formules  de  Lewis : 

Dans  l’ion  thiosulfate  S202-,  les  deux  atomes  de  soufre 
ne  sont  j)as  equivalents  alors  que  dans  l’ion  peroxodisu- 
fate  S2Og  ce  sont  les  atomes  d’oxygene  qui  ne  le  sont  pas : 
n.o.(S)  =  0  et  +  IV  dans  S202-  et  n.o(S)  =  +  VI  dans  S2Og~ 
,  mais  le  n.o.(O)  =  -  II  pour  les  six  atomes  d’oxygene  ter- 
minaux  et  n.o.(O)  =  - 1  pour  les  deux  atomes  centraux. 

3)  a)  n.o.(S)  =  10/4  dans  8405”  ce  qui  n’a  pas  de  sens, 
les  quatre  atomes  de  soufre  ne  sont  pas  equivalents : 

/o\  /o\ 

11  _  _  11 

uio— s— s— s— s— Olu 

II  II 

\0/  \0/ 


Les  deux  atomes  centraux  ont  un  n.o.  =  0,  les  deux  autres 
a  +  V. 

CD  1)  £°(Mn04/Mn2+) 

_  3  £°(MnOj  /  MnO,)  +  2  E°(Mn02/Mn2  +)  _  j  5  j  y 

2)  2  Mn04  +  3  Mn2+  +  6  H20  —  5  Mn02  +  4  H30+ 

K  =  1,0. 1047  ;  [Mn04]  =  1,67. 10-2  mol.L-1  et 
[Mn2+]  =  3,3. 10-15  mol.L-1; 

m(Mn02)=  |  n0(Mn2+).M(Mn02)  =  0,145 g. 

m  1)£°(H202/H20) 

_  4£II(Q2  /  H  20)  -  2£°(02  /  H  202)  _  y 
2 

2)  2  H202  ^  2  H,0  +  02 

£  =  4,6.1036  :  reaction  totale,  mais  tres  lente  (catalysee 
par  Pt,  Fe2+,  Fe3+,  catalase). 

l)®2Hg2+  +  2e-=Hg|+  £[  =  0,97  V 
®  Sn4+  +  2  e-  =  Sn2+  £2  =  0,09  V 
©  pole  ©  ;  ®  pole  0  :  2  Hg2+  +  Sn2+  ■=*  Sn4+  +  Hg2+ 

£°  =  2,2.1025 

2)  [Sn4+]  =  [Hg2+]  =  0,51  mol.L-1 ; 

[Sn2+]  =  0,50  mol .  L-1 ;  [Hg2+]  =  1 ,5 . 10-13  mol .  L-1 . 
n  (e-)  =  2. \ii  (Sn4+) ;  Q  =  n  (e-) .£  =  4,8 . 103  C . 

©1) 

%  =  £°(Cu27Cu)  -  £°(Zn2+/Zn)  +  0,03  log 
d’ou  ?=  1,10  V.  [Zir+1 

2)  Les  deux  ions  M2+  sont  totalement  complexes  en 

[[m(nh,)4]2+| 

[M(NH3)4]2+  ;  alors  [M2+]  =  - —  ;  ;  done 

Pm -l NH3]4 

%'  =  £°(Cu2+/Cu)  -  £°(Zn2+/Zn)  +  0,03  log 

P  Cu 

m 
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Corriges 


d’ou:  $'  =  1,00  V. 

[Cu(NH3)4]2+  +  Zn  —  [Zn(NH3)4]2+  +  Cu 
©S  Ag+  +  2  CN+  =  [Ag(CN)2r  /) 


E\  =  £°(Ag+  /Ag)  +  0,06  log  [Ag+]  i 
£2  =  £°(Ag+/Ag)  +  0,06  log  [Ag+]2 
rAnI1  [Ag+]2  [Ag+] i  [CN-]2 . P 

E  =  ml°g  \a7]]  ’  8  ' 

En  supposant  la  complexation  totale  : 

[[Ag(CN)2]-]  =  4,0 . 10-3  mol  .L-1 : 

[CN-]  =  3,2 . 10-2  mol .  L-1 ;  d’ou  : 

/?  =  9,8 . 1019  et  log  /)  =  20 . 

©£°(AgI  /Ag)  =  £°(Ag+  /Ag)  -  0,06  p£s(AgI) 

= -0,12  V 

£°(PbS04/Pb)  =  £°(Pb2+  /Pb)  -  0,03  p£s(PbS04) 

=  - 0,36  V 

£°(FeY2-/Fe)  =  £°(Fe2+  /Fe)  -  0,03  log  P{[  FeY]2-) 

=  - 0,87  V 

£°([HgI4]2-/Hg)  =  £°(Hg2+/Hg)  -  0,03  log  /^[HgL,]2-) 
=  - 0,06  V 


1)  Mn04 + 5  Fe2+ + 8  H+(aq)  =  Mn2+  +  5  Fe3+ + 4  H20 
^0  =  105(£0-E’0)/0,060  =  46  1Q61 

2)  £pt  =  E  +  Et£ f  =  flV 2)  donne  E2e  =  10,3  mL  et 
£ft  =  1  070  mV.  Ci  =  0,052  mol  .L-1. 

3)  Pour  V=  VE2 12 ,  £pt  =  £°( Fe3+/Fe2+)  =  680  mV . 

A  pH  =  0,  pour  V  =  3  VE2  /2 , 

£p,  =  £°(Mn04/Mn2+)  =  1  435  mV. 

Pour  l’ecart  observe  pour  E\ Fe3+/Fe2+),  voir  §  6.4 ;  l’ecart 
constate  pour  £°(Mn04/Mn2+)  ne  pourra  etre  justifie  qu’en 
deuxieme  annee. 

4)  A  pH  =  0 , 

£E  =  (5  £°(MnOi  /Mn2+)  +  £°(Fe3+/Fe2+)) /6  =  1,39  V. 

5)  Aucun  des  acides  proposes  ne  peut  etre  utilise  car : 
NO3  pourrait  oxyder  les  ions  Fe2+ ; 

Cl-  pourrait  etre  oxyde  par  les  ions  Mn04 ; 
ce  qui  fausserait  le  dosage. 

6)  Si  les  ions  Mndjetait  dans  le  becher  ils  reagiraient  avec 
les  ions  Mn2+  selon  1 ’equation  : 

2  MnOi  +  3  Mn2+  +  2H20  =  5  Mn02  +  4  H+(aq) 
ce  qui  fausserait  le  dosage. 


€D  1)  Cr20j2-+  6  Fe2+  +  14  H30+ 

=  2  Cr3+  +  6  Fe3+  +  21  HiO 

K°=  1,0 1056 


2)  n  (Fe2+)  -  6  n  (Cr2Oy  )  ;  c.v  =  6.c'.v'gq  ;  done 
c  =  0,144  mol.  L-1 . 


3)  •  Pour  0  <  V  <  12  mL : 

n  (Fe2+)  =  ti0  (Fe2+)  -  6  nml(Ci2OT~) 

=  V.C-6.C'V'  =  6(CV^-C'V') 
el  n  (Fe3+)  =  6  C'.V ; 


d’ou  E  =  0,77  +  0,06  log 


uV1') 


•  Pour  12  <  V  <  25  mL  : 


C'(V~Vk 


C'  V: 

[Cr3+]  =  2  ^ ;  [Cr20/J  =  ■  , 

V  + V  2  '  V  +V 

lV'-V'-  HL’  +  V) 

£=  1,33  +  0,01  log  - -  . h 14 

CP,2 


4)  Pour  Vgq  =  12  mL,  [Fe3+]  =  3  [Cr3^  =  9,0 . 10-2  mol .  L-1 ; 
[Fc2+]&|  =  6 .  [Cr20j2]jq ,  avec  K{>  il  vient : 

[Fe2%  =  6,0.10-1° mol.-1  ;£&,=  1,26  V  . 

Pour  V'  =  2V'iq,E  =  1,34  V. 


©  1)  ®  7  H30+  +  HCr04  +  3  e-  =  Cr3+  +  1 1  H20 


£l  =  1,38  +  0,02  log 


I  [HCrQ4]  ■  h’,\ 
I  [Cr3+]  ) 


=  1,08  V 


@  I2(eq)  +  2  e-  =  21" 

1 1  ->] 

£2  =  0,62 +  0,03  log  =  0,77  V 

Ft 


®  pole  © ;  ®  pole  0 ;  %  =  0,31  V . 

2)  2  HCr04  +  6 1-  +  14  H30+  —  2  Cr34  +  3 12  +  22  H20 

3) a)I2  +  2S20,2"—2I-  +  S4026" 

K°  =  4,6 . 1017 ;  quantitative. 

b)  •  V=5  mL  :  [I2]  =  5,0. 10-2  mol.L-1 ; 

[F]  =  3,4 . 10-2  mol.  L-1  ;£  =  0,67  V . 

•  V = 20  mL :  [I-]  =  6,7. 10-2 mol.L-1 ; 

[S4Cfe2r=  3,3 . 10-2  mol .  L-1 ;  [S2Q2I=  2 .  [I2] ,  a  Laide 
de  K°  il  vient :  [I2]  -  4,3 ,10-8  mol.L-1  ;£  =  0,47  V. 

•  V  =  30  mL  :  [S4Q;2I  =  2,5 . 10-2  mol .  L-1 ; 

[S2Q2I=  2,5 . 10-2  mol .  L-1 ;  £  =  0,14  V . 


m  1)  Si  on  ajoute  goutte  a  goutte  une  solution  de 
nitrate  d’argent  a  une  solution  d’iodure  de  potassium  et  de 
chlorure  de  potassium  un  precipite  jaunatre  d’iodure  d’ar¬ 
gent  se  forme. 

2)  Le  doigt  au  nitrate  d’ ammonium  evite  la  diffusion  des 
ions  chlorure  de  l’electrode  au  calomel  dans  la  solution  a 
doser  qui  contient  des  ions  chlorure,  ce  qui  fausserait  le 
dosage. 

3)  a)  Vei  =  4,1  mL ;  Vg2  =  8,5  mL. 

b)  [I-]  =  0,10 mol.L-1 ;  [Cl-]  =  0,11  mol.L-1. 

c) mj  =  0,83g  ;m2  =  0,41  g. 

4)  Pour  Vi  =  1,5  mL  par  exemple  Eargent =  -  0,021  V  d’ou 
[Ag+]  =  io(£Ag-£°)/o,06  =  2,1 . 10-14  mol.L-1. 

HI  =  C2  •  (VE1  -  V2)/(V2  +  F„  +  FaC.mt  +  Veau) 

=  5,5 . 10-3  mol.L-1.  Ks(AgI)  =  1,1 . 10-16. 
y2  =  6,0  mL  par  exemple  Eargent =  0,363  V  d’ou  : 

[Ag+]  =  10(£Ag-S°)/0,06  =  5,2. 10-8  mol . L-1 . 

[Cl-]  =  C2 .  (VE2  -  V2)  /  (V2  +  V„  +  Vac.mt  +  Cea„) 

=  4,4. 10-3 mol.L-1.  £s(AgCl)  =  2,3 . 10-1°. 


m  1)  Ag+  etant  ajoute  a  une  solution  contenant  CN 
on  observe : 

2  CN"  +  Ag+  =  [Ag(CN)2]-  £? 

puis  [Ag(CN)2]~  +  Ag+  =  2  AgCN  K2 

K°l  =  p=  lO20,7  ;£2=  I  HP.  Kb. 

2)  =  5,0. 10-3  mol ;  n2  =  1,0. 10-2  mol . 

3)  •  0  <  n  <  n\ ;  notons  C  =  [Ag(CN)2]~ . 

[Ag+1=i^;[C]=t;[CNi=i4^; 

d'ou  £  =  -  0,50  +  0,06  log - S - _ . 

(10-2— 2rt)“ 

•  n\  <  n  <  n.2  ^ 

[C]  =  [[Ag(CN)2]1  =  et  [Ag+]  =  1/([C].£2°) ; 

d'ou  £  =  0,07  -  0,06  log  (10-2  -  n) . 

• « > «2 :  [Ag +]=I^i^; 

d’ou  E  =  0,86  +  0,06  log  (n-10"2). 

•  n  =  n\ :  En  utilisant  les  expressions  etablies  pour  [Ag+] 
et  [CN-] ,  pour  n  <  n\ ,  on  peut  calculer  n  pour  qu’il  y  ait 
precipite  ;  on  trouve  n  ~  5.10-3  mol  ,  mais 
n  <  5 . 10-3  mol . 

Pour  n  =  n\ ,  il  y  a  du  precipite  et : 

[Ag+]=^  =  1,6. 10-1° mol.L-1;  £  =  0,21  V. 

•n  =  n2:[Ag+]  =  [C]  =  (/U2)1/2; 

[Ag+]  =  2,8 . 10-6  mol .  L-1 ;  £  =  0,47  V  . 


1)  5  H202  +  2  Mn04  +  6  H30+ 

=  2  Mn2+  +  5  02  +  14  H20 

K  =  2,1 . 10138 :  quantitative. 

2)  «int  (Mn04)  =  |  n0  (H202)  ;  C.Veq  =  f  C0.V0  i 
d’ou  =  3,6  mL ;  on  negligera  la  dilution. 

3)  •  0  <  7  <  Vgq : 

rHni  n o  -5/2rtint(Mn04)  (3,6 -V)  . 

[H2°2]  -  y  “  400  ’ 

Pq2  =  0,2  bar ;  £  =  0,74  -  0,03  log  (3,6  -  V) . 

•V>V6q:  [Mn2+]  =  f  •  y  =  3,6. 10-3 mol.L-1 ; 

[MnO41  =  10-3.  (v  —  3,6) ; 

£  =  1,50  +  0,012  log  (v- 3,6) . 

4)  V=  Feq :  [Mn2+]  =  3,6. 10-3  mol.L-1 ;  a  l’aide  de  E°, 
on  calcule  :  [MnOJ]  =  5,1. 10-22  mol .  L-1 ;  E  =  1 ,28  V. 
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Spectrophotometrie 


Interaction  lumiere  -  matiere 


La  spectrophotometrie  est  l’etude  quantitative  des  inter¬ 
actions  entre  la  lumiere  et  la  matiere. 

Lorsque  de  la  lumiere  traverse  une  substance,  elle  est  en 
partie  transmise  et  en  partie  absorbee. 

Une  substance  coloree  absorbe  dans  le  domaine  visible 
du  spectre  des  radiations  electromagnetiques  (doc.  1)  : 
400  nm  <  A  <  750  nm). 


400  750  A  (nm) 


ultraviolet 

(U.V.) 


visible 


infrarouge 

(IR.) 


v(Hz)  7,5.1014  4,0.1014 


Doc.  1  Domaines  et  caracteristiques  des  ondes  elec¬ 
tromagnetiques. 


Les  radiations  absorbees  ont  generalement  la  couleur  com- 
plementaire  de  celle  de  la  solution  traversee  (doc.  2). 


Doc.  2  Etoile  des  couleurs  complementaires  :  deux  cou- 
leurs  complementaires  sont  diametralement  opposees. 


Loi  de  Beer  -  Lambert 
2.1  •  Enonce 

Les  lois  regissant  l’absorption  de  la  lumiere  par  une  sub¬ 
stance  coloree  ont  ete  formulees  en  1730  par  J.H.  Lambert 
et  generalisees  aux  solutions  par  A.  Beer  en  1852. 


Soit  une  cuve  de  longueur  tf  contenant  une  solution  d’une 
substance  coloree  a  la  concentration  c.  Un  faisceau  de 
lumiere  monochromatique  de  longueur  d’onde  X  traverse 
cette  solution  ;  soit/g(/l),  l’intensite  lumineuse  de  ce  fais¬ 
ceau  a  l’entree  de  la  cuve  et  I  (A),  son  intensite  a  la  sortie 
(doc.  3).  L’absorption  de  cette  lumiere  par  la  solution  peut 
etre  caracterisee  par  deux  grandeurs  :  la  transmittance  et 
l’absorbance. 

■  La  transmittance  T  donne  le  pourcentage  de  lumiere 
de  lumiere  que  transmet  la  solution  : 


0sa)_/sa) 
’  <2>„a>  /„(A) 


(i) 


■  L’absorbance  A,  souvent  encore  appelee  densite  optique, 
est  definie  par  : 


'lttl  =  log1»  raj 


=  logl0 


kU) 

/sa> 


(2) 


intensite  du  faisceau  intensite  du  faisceau 

•  •  —2  •  —2 
incident  (W.m  )  transmis  (W.m  ) 

Doc.  3  Intensite  1(A)  et  flux  lumineux  0(A). 


L’experience  montre  que  pour  une  solution  peu  concen- 
tree  en  substance  absorbante,  L  absorbance  A  (A)  est,  a  une 
temperature  donnee,  proportionnelle  a  la  longueur  de  la 
cuve  £  et  a  la  concentration  c  de  la  substance,  ce  que  tra- 
duit  la  loi  de  Beer-Lambert  (doc.  4): 


A(A)  =  e(A)  c 


(3) 


e(A)  est  le  coefficient  d’absorption  molaire  ou  absor¬ 
bance  lineique  molaire  de  la  substance  consideree.  Ce 
coefficient  depend  de  : 

•  la  nature  de  la  substance  ; 

•  la  longueur  d’onde  de  la  lumiere  ; 

•  la  nature  du  solvant ; 

•  la  temperature. 


Hachette  Livre  -  H  Prepa  I  Chimie,  lre  annee,  PCSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Hachette  Livre  -  H  Prepa  I  Chimie,  lK  onnee,  PCSI  -  La  photocopie  non  autorisee  est  un  delit 


Annexe  1 


© 


L’ absorbance  est  une  grandeur  sans  dimension  ;  dans  les 
unites  coherentes  du  Systeme  International,  /  est  une  lon¬ 
gueur  exprimee  en  m,  la  concentration  est  en  mol .  nr3  , 
aussi  £(A)  s’exprime-t-il  en  m2.mol-1  . 

Remarque  :  Lorsque  la  longueur  est  en  cm,  la  concentra¬ 
tion  en  mol.L-1,  £(A)  s' exprime  en  cm-1.  L.  mol-1. 


die 


/o(A) 

/ 

I  +  dl 

Is  (A) 

—  solution 

de  concentration 
c  en  matiere 

absorbante 

d/=  -k.c.I.dx 

• ,  r  I  — k.£.C  I  1  A — f./.C 

soit :  /$  =  /o.e  =  Iq  .10 

A  =  log  — —  =  e.i.c 

h 

Doc.  4  Loi  de  Beer-Lambert. 


2.2  •  Additivite  des  absorbances 


Considerons  une  cuve  de  longueur  £  contenant  une  solu¬ 
tion  renfermant  n  substances  colorees,  chacune  ayant  une 
concentration  c,-  et  un  coefficient  d’absorption  molaire 
£,(A)  aux  longueurs  d’onde  et  temperature  considerees. 
Chaque  substance  a  une  absorbance  Aj  telle  que  : 

Aia)  =  eia).£.Ci  (4) 


L’experience  montre  que,  pour  les  solutions  diluees, 
l’absorbance  totale  A  (A)  de  la  solution  est  la  somme  des 
absorbances  partielles  : 


A(A)  =  e”  A,-(A)  =  / .  X  £,(A) .  ct 

i= 1  i=l 


(5) 


o  Mesures 

spectrophotometriques 

3.1  •  Le  spectrophotometre 

Le  document  5  presente  le  schema  de  principe  d’un 
spectrophotometre  monofaisceau,  appareil  generalement 
present  dans  les  laboratoires. 

La  rotation  du  miroir  M  permet  de  choisir  la  longueur 
d’onde  de  la  lumiere  qui  va  traverser  la  cuve,  apres  tra- 
versee  de  la  fente  F. 


Doc.  5  Schema  de  principe  d’un  spectrophotometre 
monofaisceau. 


3.2  •  Realisation  de  mesures 

Afin  d’etudier  1’  absorption  de  la  lumiere  par  la  substance 
coloree  seule,  il  faut  tenir  compte  de  la  lumiere  absorbee 
par  la  cuve  et  le  solvant.  Pour  realiser  une  mesure  il  faut 
alors,  apres  reglage  du  zero  de  l’appareil  en  suivant  la 
notice  : 

a)  choisir  une  longueur  d’onde  et  les  filtres  appropries  ; 

b)  remplir,  aux  deux  tiers,  la  cuve  avec  le  solvant  en  veillant 
a  ce  que  ses  parois  soient  bien  propres,  la  placer  dans  le 
spectrophotometre  et  regler  la  transmittance  sur  1,00  ou 
1’ absorbance  sur  0,00  ; 

c)  vider  la  cuve,  la  rincer,  puis  la  remplir,  aux  deux  tiers, 
avec  la  solution  etudiee,  secher  ses  parois,  la  placer  dans 
le  spectrophotometre  et  lire  la  valeur  affichee. 

La  remise  a  zero  de  l’absorbance  avec  le  solvant,  doit  etre 
effectuee  pour  toute  nouvelle  longueur  d’onde  A,  les  coef¬ 
ficients  d’absorption  molaire  du  solvant  et  du  materiau 
constituant  la  cuve  dependant,  eux  aussi,  de  A  . 

Si  l’on  dispose  de  deux  cuves  rigoureusement  identiques, 
l’une  peut  etre  reservee  au  solvant,  l’autre  a  la  solution. 
Attention  :  certaines  cuves  ont  un  sens  passant  a  respecter 

3.3  •  Exemple  d'ut  sations 

Un  spectrophotometre  permet,  par  exemple  : 

•  d’etudier  le  spectre  d’absorption  d’une  solution  coloree 
c’est-a-dire  de  tracer  le  graphe  A(A)  =/(  A) ,  et  de  le  com¬ 
parer  a  des  spectres  connus  ; 

•de  determiner  la  concentration  d’une  substance  coloree 
dans  une  solution  apres  etalonnage  avec  des  solutions  de 
concentrations  connues  ; 

•de  suivre  a  tout  instant  la  concentration  d’une  substance 
coloree,  reactif  ou  produit  au  cours  d’une  reaction  lente... 
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Conductimetrie 


^Jl  Conductivite  d'un  electrolyte 

La  conductimetrie  est  1’etude  quantitative  de  la  conduc¬ 
tivite  des  electrolytes,  c’est-a-dire  des  solutions  conduc- 
trices  du  courant  electrique. 

1.1  •  Conductivite  molaire  d'un  ion 

— ^ 

Sous  Faction  d’un  champ  electrique  E  ,_un  ion  acquiert 
une  vitesse  limite  v*  proportionnelle  a  E  : 

v*  =  +  [l+.E?  (1)  pour  les  cations 

et  :  v*  =-//_.£  (2)  pour  les  anions 

ou  /u+  et  fi_  representent  la  mobilite  ionique  du  cation  ou 
de  1’ anion  considere  ;  p+  et  p_  dependent  de  la  viscosite 
du  solvant,  de  la  taille  et  de  la  concentration  des  ions. 

Soit  un  ion  Mpt  \  par  definition,  le  produit  de  laconstante 
de  Faraday  F  par  la  mobilite  /Uj  de  Lion  et  par  la  valeur 
absolue  du  nombre  de  charge,  z, ,  est  la  conductivite  ionique 
molaire  A; ,  de  l’ion  Mpt  : 

li  =  \Zi\.Hi.F  (3) 

Lorsque  les  solutions  sont  diluees  : 

Cj  — -  0  alors  — -  fif  et  A,-  — *•  Af 

A?  est  appelee  conductivite  ionique  molaire  limite  (ou  a 
concentration nulle).  A,  et  Af  s’exprimentenS.nr.mol-1. 
Les  tables  donnent  generalement  la  conductivite  ionique 
molaire  equivalente  limite  ;  elle  est  egale  au  quotient  de 
la  conductivite  ionique  molaire  limite  par  la  valeur  abso¬ 
lue  du  nombre  de  charge,  z(- . 

Ainsi  pour  les  ions  K+,  Fe3+  et  SOi  ,  les  tables  donnent 
A°(K+),  A0 (1/3  Fe3+)  et  A°(l/2  SO 4  )  (doc.  1  et  2). 


ion 

A0  (mS.m2.mol  3) 

ion 

A®  (mS.m2.mol-1) 

h3o+ 

35,0 

OH” 

19,9 

Li+ 

3,86 

F“ 

5,54 

Na+ 

5,01 

CL 

7,63 

K+ 

7,35 

Br“ 

7,81 

NH4 

7,34 

I" 

7,70 

1/2  Ca2+ 

5,95 

NO3 

7,14 

1/2  Zn2+ 

5,28 

HCOO- 

5,46 

1/2  Fe2+ 

5,35 

CH3COO- 

4,09 

1/3  Al3+ 

6,30 

1/2  S024~ 

8,00 

1/3  Fe3+ 

6,80 

1/3  P034“ 

9,28 

Doc.  1  Conductivite  molaire  equivalente  limite 
A°(l  / z,B;-zi)  de  quelques  ions. 


H 


.1©  4-n  / 

^O-j— H----IO 
/  ^  "\ 

H  H 


H 


0© 

/O-j-H ----10 — H 
H 


H 


/  H. 

H 


H 


© 


V''-. 


H 


H 

H\  / 
4© 


H 


Doc.  2  La  conductivite,  particulierement  elevee  des 
ions  hydronium  et  hydroxyde,  est  due  a  la  superposi¬ 
tion  au  mouvement  propre  des  ions,  d’un  phenomene 
de  transfert  de  charge, par  l’intermediaire  d’un  proton, 
sans  pratiquement  transfert  de  matiere.  Les  liaisons 
hydrogene  (...)  devenant  des  liaisons  covalentes  ( — )  et 
reciproquement. 


1.2  •  Conductivite  d'une  solution 


Soit  une  solution  ionique  contenant  des  ions  B,z;+,  de 
conductivite  ionique  molaire  A (B;z;  )  a  la  concentration 
c{Bj:i  ) ;  la  conductivite  de  la  solution,  notee  <7,  vaut : 


a  =  lUBf+).c(B*+) 


S.m  1  S.m2.mol  1  mol.m  3 


Lorsque  la  solution  est  diluee  : 


c7=sA0(Br-t).c(Br.t) 


(4) 


soit  en  utilisant  les  conductivity  ioniques  molaires  equi- 
valentes 

(5) 


CT=  Slzjl  •  A°(l/z,- .  Bfi) .  c(B^i) 


Cellule  conductimetriques 
2.1  •  Cellule  de  mesure 


La  cellule  de  mesure  ( qui  ne  doit  pas  etre  confondue  avec 
une  electrode)  est  constitute  par  deux  plaques  de  pla- 
tine  platine  (c’ est-a-dire  recouvert  de  platine  finement 
divise)  paralleles  (doc.  3). 

Ces  plaques  de  surface  s  et  distantes  de  (  delimitent  un 
volume  V  de  solution  a  etudier.  L’ application  de  la  loi 
d’Ohm  aux  electrolytes  montre  que  la  conductance  G  de 
cette  portion  de  solution  ainsi  delimitee  est  proportion¬ 
nelle  a  sa  conductivite  : 


(6) 
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Doc.  3  Schema  d’une  cellule  conductimetrique. 


0(°C) 

17 

18 

19 

20 

21 

a(mS .  cm-1) 

10,95 

11,19 

11,43 

11,67 

11,9 

0  (°C) 

22 

23 

24 

25 

26 

CT(mS.cm-1) 

12,15 

12,39 

12,64 

12,88 

13,12 

Doc.  4  Conductivity  a  d’une  solution  de  chlorure 
de  potassium  it  0,100  mol.L-1  en  fonction  de  la 
temperature  0 . 

la  conductivity  cr(sol.)  s’en  deduit  : 

<7(sol.)  =  ATcen  .  G(sol.) 


© 


Kce u  est  appelee  constante  de  cellule  ;  elle  ne  depend 
que  des  dimensions  de  la  cavite  constituee  par  les  deux 
plaques  : 


Cependant  t?  et  s  ne  sont  pas  parfaitement  connues,  un 
etalonnage  est  necessaire  {cf.  §  2.3.). 

La  conductance  s’exprimant  en  siemens  S,  la  conducti¬ 
vity  a  s’exprime  en  S .  irr1  dans  le  Systeme  International, 
mais  le  S  .  cnr1  est  souvent  utilise  en  travaux-pratiques. 

2.2  •  Le  conductimetre 

Un  conductimetre  est  un  ohmmetre.  II  est  alimente  en 
courant  alternatif,  afin  que  les  mesures  ne  soient  pas 
perturbees  par  des  reactions  d’electrolyse. 

2.3  •  Realisation  d'une  mesure 

Avant  toute  mesure,  il  est  necessaire  de  rincer  la  cellule 
avec  de  l’eau  distillee  ou  demineralisee  et  de  l’essuyer 
exterieurement  (ne  jamais  toucher  les  plaques  de  pla- 
tine).  II  suffit  alors  de  la  plonger  dans  la  solution  a  etu- 
dier  et  de  choisir  le  calibre  adapte. 

Lorsque  les  mesures  conductimetriques  ont  pour  but  la  deter¬ 
mination  de  la  conductivity  a  de  la  solution  a  partir  de  la 
mesure  de  la  conductance  G,  il  est  necessaire  de  connaitre 
{cf.  relation  (6))  la  valeur  de  la  constante  de  cellule  . 

■  Determination  de  la  constante  de  cellule 

Pour  determiner  la  constante  d’une  cellule,  on  mesure  la 
conductance  d’une  solution-etalon,  generalement  une 
solution  de  chlorure  de  potassium  a  0,100  mol.L  ,  dont 
la  conductivity  est  connue  {doc.  4)  : 


^ceii  =  O'(etalon)  /  G  (etalon) 


€>  Applications  des  mesures 
conductimetriques 

3.1  •  Determination  de  la  concentration 
d'ions  en  solution 


Considerons  par  exemple,  une  solution  saturee  d’iodure 
de  plomb  (II)  Pbl2  ,  obtenue  par  agitation  du  solide  dans 
de  l’eau  demineralisee.  En  solution  s’etablit  l’equilibre 
d ’equation  : 

Pbl2(s)  =  Pb2+  +  21- 

La  conductance  G  de  la  solution  est  la  somme  de  la  conduc¬ 
tance  du  solvant  et  de  celle  du  solute  : 


^solution  —  G'eau  +  ^solute 
d  •  ^solute  —  ^solution  —  C'eau 

or  :  fT(solute)  =  ATceii .  Gsoiut^ 

D’ autre  part : 

cr(solute)  =  2 .  A{  1/2  Pb2+) .  [Pb2+]  +  1 .  A(I~) .  [I“] 

En  remarquant  que  [U]  =  2 .  [Pb2+]  et  en  supposant  que  la 
solubilite  est  faible,  c  ’est-a-dire  que  la  solution  est  diluee, 
il  vient : 

absolute)  =  2 .  [Pb2+] .  (A0 (1/2  Pb2+)  +  A0 (I")) 
soit  •  [Pb2+]  —  ^"cell  •  ^solution  —  ^eau) 


2.(/lu(l/2Pb2+)  + Al“)) 


]  0/T— \ 


Remarque  :  Avec  les  unites  de  base  du  S.I.,  la  concentra¬ 
tion  des  ions  Pb2+  ainsi  obtenue  est  en  mol .  m-3. 


3.2  •  Suivi  d'une  reaction 

Lorsqu’au  cours  d’une  reaction  chimique,  la  disparition  des 
reactifs  ioniques  et  la  formation  des  produits  ioniques  s’ac- 
compagnent  d’une  variation  de  conductivity  de  la  solution, 
il  est  possible  de  suivre  cette  reaction  par  conductimetrie  : 
c’est  le  cas  pour  de  nombreux  dosages  et  pour  certaines 
reactions  lentes. 
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■  Dosages 

Les  documents  5  et  6  donnent  Failure  des  courbes  obte- 
nues  lors  de  dosages  acido-basiques  ou  par  precipitation. 

L’ evolution  de  la  conductance,  observee  lors  des  chan- 
gements  de  reactions  preponderates  mises  en  jeu,  s’in- 
terprete  a  partir  des  valeurs  des  conductivity  molaires 
(limites)  {doc.  1). 

Remarques 

Lors  des  dosages,  il  est  souhaitable  que  la  dilution 
puisse  etre  negligee  afin  que  le  changement  de  por- 
teur  de  charges  soit  la  settle  cause  a  considerer  pour 
interpreter  les  changements  de  pentes.  C’ est  la  rai¬ 
son  pour  laquelle  la  solution  placee  dans  le  becher 
est  diluee  alors  que  celle  ajoutee  a  la  burette  est  concen¬ 
tre  e. 


Doc.5  G=f(V)  pour  le  dosage  d’une  solution  d’acide 
chlorhydrique  et  d’acide  acetique  par  une  solution  de 
soude. 

•  De  0  a  Veql  :  remplacement  des  ions  H30+  par  des 
ions  Na+  moins  mobiles. 

•  De  Veq  1  a  Veq2  :  apport  d  ’  ions  N a+  et  formation  d  ’  ions 
CH3COO 

•  Au-delade  Veq2  :  exces  d’ions  OHDplus  mobiles  que 
les  ions  CH3COO  et  d’apport  d’ions  Na+. 


Doc.6  G=f(V )  pour  le  dosage  d’une  solution  d’acide 
chlorhydrique  et  de  chlorure  d’aluminium  par  une  solu¬ 
tion  de  soude. 

•  De  0  a  :  remplacement  des  ions  par  des 

ions  Na+  moins  mobiles. 

•  De  Vgqi  a  Vgq2  :  remplacement  d’ions  Al3+  par  des 
ions  Na+  de  conductivity  molaire  equivalente  voisine 

{doc.  1). 

•  De  V (q2  a  :  apport  d’ions  Na+  et  formation  d’ions 

[Al(OH)4r. 

•  Au-dela  de  Vgq3  :  exces  d’ions  OFD  plus  mobiles  que 
les  ions  [Al(OH)z|.]"  et  apport  d’ions  Na+. 

■  Etude  de  la  vitesse  d’une  reaction 

L’hydrolyse  du  chlorure  de  tertiobutyle,  ou  2-chloro  2- 
methylpropane,  d’equation-bilan  : 

(CH3)3CC1  +  2  H20 - -  (CH3)3COH  +  H30+  +  ci- 

s’accompagne  de  la  formation  d’ions  ;  elle  peut  etre  etu- 
diee  par  conductimetrie  {doc.  7). 


lors  de  l’hydrolyse  du  2-chloro-2-methylpropane. 
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Potentiometrie 


^  Principe  de  la  potentiometrie 

Une  electrode  indicatrice  et  une  electrode  de  reference 
sont  plongees  dans  la  solution  a  etudier ;  un  millivoltmetre 
electronique  a  haute  impedance  mesure  la  f.e.m.  %  de  la 
pile  ainsi  constitute. 

1.1  •  Electrodes  indicatrices 

Suivant  la  nature  des  couples  mis  en  jeu,  on  utilise  soit 
une  electrode  inattaquable,  soit  une  electrode  metallique 
constituant  la  forme  oxydee  ou  la  forme  reduite  de  Fun 
des  couples  presents  en  solution. 

■  Une  electrode  inattaquable  est  generalement  une  elec¬ 
trode  de  platine  (eventuellement  recouverte  d’une  fine 
couche  de  platine  pulverulent). 

Le  potentiel  pris  par  cette  electrode  ne  depend  que  des 
activites  des  especes  oxydees  ou  reduites  dans  la  solution 
consideree  ;  elle  est  utilisee,  par  exemple,  pour  le  dosage 
d’une  solution  de  fer  (II)  par  une  solution  de  permanga¬ 
nate  de  potassium  (couples  Fe3+  /  Fe2+  et  MnC>4  /  Mn2+). 

■  Une  electrode  metallique  est  generalement  la  forme 
reduite  d’un  couple  dont  la  forme  oxydante  est  en 
solution.  II  existe  ainsi  des  electrodes  d’argent  (couple 
Ag+  /  Ag),  de  cuivre  (couple  Cu2+  /  Cu)  et  de  mercure 
(couple  Hg2+/  Hg  (€)). 

1.2  •  Electrodes  de  reference 

•  L’ electrode  la  plus  utilisee  est  V electrode  au  calomel ; 
elle  met  en  jeu  le  couple  Hg2Cl2(s)  /  Hg(/)  (voir  schema 
page  585),  son  potentiel  ne  depend  que  de  la  concentra¬ 
tion  en  ion  chlorure  : 

Hg2Cl2(s)  +  2  e~  =  2  Hg(tf)  +  2  Cl“ 

Pour  une  solution  saturee  en  chlorure  de  potassium  : 

E  (Hg2Cl2(s)  /  Hg(tf))  =  0,244  V  a  25  °C 
Deux  autres  electrodes  de  reference  sont  egalement  utilisees. 

•  L’  electrode  au  chlorure  d’argent  mettant  en  jeu  le  couple 
AgCl(s)  /  Ag(s)  : 

AgCl(s)  +  e“  =  Ag(s)  +  CD 
Pour  une  solution  saturee  en  chlorure  de  potassium  : 

E  (AgCl(s)  /  Ag(s))  =  0,197  V  a  25  °C 


•  L' electrode  au  sulfate  de  mercure  (I)  mettant  en  jeu  le 
couple  Hg2S04(s)  /  Hg(tf) : 

Hg2S04(s)  +  2  e"  =  2  Hg(tf )  +  SO^ 

Pour  une  solution  saturee  en  sulfate  de  potassium  : 

E  (Hg2S04  (/)  /  Hg(tf))  =  0,658  V  a  25  °C 

Toutes  ces  electrodes  doivent  etre  conservees  dans  des 
solutions  saturees  de  leur  electrolyte. 

Remarque  :  Lorsque  la  solution  contient  des  ions  suscep¬ 
tible  s  de  reagir  avec  I’un  des  ions  de  V  electrolyte  present 
dans  V electrode ,  il  convient  de  munir  1’ electrode  de  refe¬ 
rence  d’  un  doigt  de  protection  (rempli  d’  une  solution 
ionique  ne  reagissant  ni  avec  l’  electrolyte  de  V  electrode, 
ni  avec  la  solution  etudiee)  constituant  une  jonction  elec- 
trolytique. 

^3)  Mesures  de  f.e.m.  et  applications 

2.1  •  Mesures  potentiometriques 

En  circuit  ouvert,  le  millivoltmetre  doit  indiquer  0,000, 
sinon  effectuer  les  reglages  electriques  ou  mecaniques 
necessaires. 

Apres  les  avoir  rincees  a  l’eau  distillee  ou  demineralisee 
et  delicatement  sechees,  plonger  les  electrodes  dans  la 
solution  etudiee  et  choisir,  si  necessaire,  le  calibre  adapte 
a  la  mesure.  Lire  la  valeur  %  affichee  apres  stabilisation. 
La  precision  affichee  est  generalement  de  1  mV. 

Soit  «?,  la  f.e.m.  de  la  pile,  E  (Ox  /  Red)  le  potentiel 
d’oxydoreduction  du  couple  etudie  et  £j.g f  le  potentiel  de 
l’electrode  de  reference  : 

E  (Ox  /  Red)  =  %  +  Ei6{ 

2.2  •  Applications 

Les  mesures  potentiometriques  sont  utilisees  : 

•pour  suivre  des  dosages  d’oxydoreduction  (dosage  des 
ions  fer  (II)  par  les  ions  permanganate,  par  exemple) ; 

•  pour  suivre  des  dosages  par  precipitation  ou  complexa- 
tion  lorsque  Fun  des  ions  mis  en  jeu  est  la  forme  oxydee 
ou  reduite  d’une  electrode  indicatrice  metallique  (dosage 
des  ions  argent  (I)  par  une  solution  d’ion  chlorure  en  uti- 
lisant  une  electrode  d’argent) ; 

•pour  determiner  des  constantes  d’equilibre  (produit  de 
solubilite,  constante  de  complexation,  ...). 
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PH  -metrie 


ft  Principe  de  la  pH-metrie 

Une  electrode  de  verre  et  une  electrode  de  reference  sont 
plongees  dans  la  solution  a  etudier ;  un  millivoltmetre  tlec- 
tronique  a  haute  impedance  mesure  la  f.t.m.  de  la  pile  ainsi 
constitute. 

1.1  •  I/electrode  de  verre 

L’  electrode  de  verre  est  constitute  par  une  sphere  en  verre 
de  faible  tpaisseur  ;  le  verre  est  principalement  constitut 
de  silice  SiCh  ,  d’oxyde  de  calcium  CaO  et  d’oxyde  de 
sodium  Na20  . 

Lorsque  Ton  plonge  une  tlectrode  de  verre  dans  de  l’eau, 
un  tquilibre  faisant  intervenir  les  ions  sodium  s’ttablit  : 

Na+(verre) Na+(eau)  +  B(verre) 
ou  B(verre)  represente  une  lacune  dans  le  verre. 
Lorsqu’une  tlectrode  de  verre  remplie  d’un  liquide  a  pHy 
plonge  dans  une  solution  de  pH  =  pHv ,  les  lacunes  ■(verre) 
situtes  sur  les  parois  internes  et  externes  de  l’tlectrode  se 
peuplent  partiellement  en  ions  hydronium  H30+  (doc.  1). 


Si  pHv  ^  pHo  ,  il  apparait  une  difftrence  de  potentiel  U, 
telle  que  : 

U  =  fl(pHv  -  PH0) 

L’tlectrode  de  rtftrence  interne  de  l’tlectrode  de  verre 
(AgCl  /  Ag)  (doc.  2)  prend  un  potentiel  E,  de  la  forme  : 

E  =  b  +  a(pHv  -  pH0) 
soit :  E  =  B  +  a  .  pHv 

Le  potentiel  tie  l’electrode  tie  verre  est  une  fonction 
affine  tlu  pH  tie  la  solution  dans  laquelle  elle  plonge. 


corps 


blindage 


element  de 
reference  interne 


liquide  de 
remplissage 

partie  active 


Doc.  2  Schtma  d’une  tlectrode  de  verre. 


1.2  •  La  sonde  de  pH 

On  appelle  sonde  de  pH,  l’ensemble  formt  par  une  tlec¬ 
trode  de  verre  et  une  tlectrode  de  rtftrence. 

L’tlectrode  de  rtftrence  peut  etre  une  tlectrode  au  calo¬ 
mel,  une  tlectrode  au  chlorure  d ’argent  ou  une  tlectrode 
au  sulfate  de  mercure  (I)  (cf.  Annexe  3).  L’tlectrode  de 
verre  et  l’tlectrode  de  rtftrence  peuvent  etre  separees  ou 
combinees  (doc.  3). 


solution  saturee 
de  KC1  +  AgCl 


electrode  de  reference 


AgCl/Ag 

corps 


element  de  reference 
interne 


cristaux  de  KC1  en  exces 

liquide  de  remplissage 
(tampon  pH  =  7) 


pastille  poreuse 
partie  active 


Doc.  3  Sonde  de  pH  a  tlectrodes  combintes. 
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Annexe  4 


Le  systeme  constitue  par  la  sonde  et  la  solution  constitue 
une  pile  dont  la  f.e.m.  «?,  est  une  fonction  affine  du  pH  de 
la  solution  : 

%  =  B  +  a  .  pHr  -  £rgf 
soit :  %  =  A  +  a  .  pHv 

ou  A  et  a  sont  des  coefficients  dependant  de  la  tempera¬ 
ture  et  de  la  nature  des  electrodes.  Avant  toute  mesure, 
il  est  done  necessaire  d’etalonner  un  pH-metre. 

Mesures  de  pH 

2.1  •  Etalonnage  du  pH-metre 

II  s’effectue  avec  des  solutions-etalons  de  pH  bien  deter¬ 
mine.  Suivant  la  nature  du  pH-metre,  une  ou  deux  solu¬ 
tions  sont  necessaires.  Les  solutions  utilisees  doivent  avoir 
un  pH  contenu  dans  le  domaine  ou  seront  effectuees  les 
mesures.  Le  document  4  presente  l’etalonnage  d’un  pH- 
metre  ne  necessitant  qu’une  solution-etalon. 


2.2  •  Mesures 

Le  document  5  presente  les  diverses  etapes  d’une  mesure 
de  pH. 

Attention  :  Dans  toute  sonde  de  pH,  il  y  a  DEUX 
electrodes  qu’elles  soient  combinees  ou  non  ! 

2.3  •  Mesure  du  pH 

de  solutions  concentrees  de  soude 

Dans  les  solutions  concentrees  de  soude,  des  ions  sodium 
occupent  les  lacunes  du  verre,  le  potentiel  de  l’electrode 
de  verre  depend  alors  des  ions  hydronium  et  des  ions  sodium 
occupant  ces  lacunes.  Tout  se  passe  alors  comme  si  l’elec- 
trode  de  verre  fixait  plus  d’ions  hydronium  qu’il  y  en  a  en 
realite  ;  la  valeur  du  pH  alors  mesuree  est  inferieure  a  la 
valeur  reelle. 

Il  existe  aujourd  ’hui  des  electrodes  haute  alcalinite,  ou  les 
ions  lithium  remplacent  les  ions  sodium  ;  une  telle  elec¬ 
trode  possede  des  lacunes  que  seuls  les  ions  hydronium 
peuvent  occuper. 


®  Verifier  le  branchement  de  la 
sonde,  puis  retirer  l'embout  protec- 
teur.  Au  moyen  d'une  pissette  d'eau 
distillee,  rincer  la  sonde  de  pf 


(2)  Mesurer  la  temperature  des  solu 
tions  etudiees  avec  un  thermometre 
puis,  a  l’aide  du  bouton  temperature, 
regler  le  pH-metre  a  la  valeur  trou- 
vee.  Ne  plus  toucher  ce  bouton  par  la 
suite. 


solution 


®  Plonger  alors  delicatement  la  sonde 
dans  une  solution  etalon  de  pH  connu, 
de  telle  sorte  que  Textremite  sphe- 
rique  soit  bien  immergee,  sans  tou¬ 
cher  le  fond  du  becher.  Agiter. 

©  Mettre  le  pH-metre  en  position 
«  pH  »,  puis,  a  l’aide  du  bouton  stan¬ 
dardisation,  faire  coincider  la  valeur 
affichee  avec  celle  de  la  solution-eta¬ 
lon.  Ne  plus  toucher  ce  bouton  par  la 
suite. 

Mettre  le  pH-metre  en  position 
zero,  avant  de  retirer  la  sonde.  Ne  pas 
jeter  la  solution-etalon.  Rincer  la 
sonde  avec  de  Teau  distillee. 


Doc.  4  Etalonnage  d’un  pH-metre. 


®  Plonger  la  sonde  de  pH  dans  la 
solution  a  etudier.  Agiter.  Mettre  le 
pH-metre  sur  la  position  «  pH  ».  Apres 
la  stabilisation  de  la  mesure,  relever 
la  valeur  indiquee. 


solution 


(2)  Mettre  le  pH-metre  sur  la  position 
zero  avant  de  retirer  la  sonde  de  la 
solution. 


(3)  Lors  de  tout  changement  de  solu¬ 
tion,  rincer  la  sonde  avec  de  l’eau  dis¬ 
tillee  avant  d’effectuer  de  nouvelles 
mesures. 


Doc.  5  Mesure  du  pH  d’une  solution. 
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Nomenclature  en  chimie  inorganique 


^  Noms  de  quelques  anions 


Le  tableau  ci-dessous  regroupe  les  principaux  anions  et  precise  leur  nom. 


nom  de  l’anion 

X 

S 

N 

autres 

nom  de  l’acide 

exemples 

— ure 

F~ 

cr 

Br 

I" 

S2- 

HS“ 

N3_(a) 

NH2- 

nh2 

C4-(b) 

C22” 

CN" 

— hydrique 

S2~ :  ion  sulfure 

Br~ :  ion  bromure 

HF :  acide  fluorhydrique 

hypo — ite 

C10~ 

BrO 

10 

hypo — eux 

CIO- :  ion  hypochlorite 

HBrO  :  acide  hypobromeux 

— ite 

C102 

Br02 

IO2 

SO3- 

HSO3 

no2 

— eux 

NO2  :  ion  nitrite 

BrO  2  :  ion  bromite 

H2SO3  :  acide  sulfureux 

— ate 

CIO3 

Br03 

IO3 

soi 

HS04 

NO3 

co^ 

PO^ 

HPO2- 

CrO^' 

C20i“ 

— ique 

NO3 :  ion  nitrate 

2_ 

C2O4  :  ion  oxalate 

H2&O4  :  acide  chromique 
H2SO4  :  acide  sulfurique 

per — ate 

C104 

Br04 

IO4 

Mn04 

per — ique 

Mn04  :  ion  permanganate 
HCIO4  :  acide  perchlorique 

(a)  N3"  :  ion  nitrure  ; 

(b)  C4~  :  ion  carbure  ; 


NH2-  :  ion  imidure  ; 
2- 

C2  :  ion  acetylure  ; 


NH2  :  ion  amidure. 
CN-  :  ion  cyanure. 


Remarques  : 

■  HSO3  :  ion  hydrogenosulfite  ;  H2PO4  :  ion  dihydrogenophosphate  ; 

2-  2- 

SCN  :  ion  thiocyanate  ;  S2O3  :  ion  thiosulfate  ;  S4O6  :  ion  tetrathionate. 

2_ 

S2Oi  :  ion  peroxodisulfate. 

■  Dans  le  tableau,  le  nombre  d’oxydation  d’un  element  croit  du  haut  vers  le  bas. 
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Noms  de  quelques  complexes 

Le  nom  des  complexes  indique  la  nature  de  l’atome  ou  ion  central,  son  nombre  d’oxydation,  la  nature  et  le  nombre  de 
ligands ;  il  precise  d’autre  part  si  le  complexe  est  une  molecule  neutre,  un  cation  ou  un  anion.  Les  ligands  sont  classes 
par  ordre  alphabetique,  les  ions  venant  avant  les  especes  neutres. 


■  Nom  des  ligands 


H 

hydruro 

OCN- 

cyanato 

so3“ 

sulfito 

o2- 

oxo 

SCN- 

thiocyanato 

s2o3‘ 

thiosulfato 

OH 

hydroxo 

nh2 

amido 

C103 

chlorato 

s2- 

thio 

n3 

azido  ou  azoturo 

C102 

chlorito 

I 

iodo 

NHOH- 

hydroxylamido 

02" 

peroxo 

Br- 

bromo 

NOi 

nitrato 

h2o 

aqua 

Cr 

chloro 

no2 

nitrito 

nh3 

ammine 

F- 

fluoro 

SO4' 

sulfato 

CO 

carbonyl 

C03“ 

carbonato 

NO 

nitrosyl 

CN- 

cyano 

PO4 

phosphato 

en 

ethylenediamine*  *) 

ch3co2 

acetato 

c2o5~ 

oxalato 

C6H4(COO)2” 

phtalato 

C6H4(OH)COO- 

salicylato 

(*)  H2N  -  ch2  -  ch2  -  nh2 


■  Nom  d’un  complexe  moleculaire 


[Co(N02)3(NH3)3] 


trinitritotriamminecobalt  (III) 


t>f  /  t 

nombre  \  /  element 
de  ligands  "\/  central 
ligands 


\  nombre 
x  d’oxydation  de 
l’element  central 


■  Nom  d’un  complexe  cationique 

[Cr  C12(H20)4]+ 


ion  dichlorotetraaquachrome  (III) 


indication  d’une 
espece  chargee 


nombre  d’oxydation 
ligands  \  ^g  i’^ment  central 

nombre  element  central 
de  ligands 


■  Nom  d’un  complexe  anionique 

[Fe(CN)6]4~ 


ion  hexacyanoferrate  (II) 


A  A 


ligands 


indication  d’une 
espece  chargee 

nombre 
de  ligands 


nombre  d’oxydation 
de  l’element  central 


terminaison  indiquant 
que  c’est  un  anion 

element  central 


■  Exemples 

[Fe(CO)5]  :  pentacarbonylfer  [Ag(NH3)2]+  :  ion  diammineargent  (I) 

[C0CI4]2-  :  ion  tetrachlorocobaltate  (II). 
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Nomenclature  en  chimie  organique 


1.3  •  Substituant 


Les  regies  de  nomenclature  en  Chimie  organique  sont 
fixees  par  l’Union  Internationale  de  Chimie  Pure  et 
Appliquee  (U.I.C.P.A.,  ou  I.U.P.A.C.  en  anglais)  et  adap- 
tees  en  France  par  la  Commission  Frangaise  de  nomen¬ 
clature  en  Chimie  organique.  La  version  frangaise  des 
recommandations  de  1993  a  ete  publiee  en  1994**). 

ft  Generalites -Glossaire 

1.1  •  Groupe 

Un  groupe* **)  est  un  ensemble  d’atomes  relies  entre  eux 
et  ne  constituant  pas  une  molecule. 

1.2  •  Structure  fondamentale, 

structure  derivee 

Soit  le  compose  de  formule  brute  C2Hg  .  11  peut  etre  pris 
comme  structure  fondamentale  ;  le  remplacement,  for- 
mel,  d  'un  atome  d’hydrogene  de  ce  compose  par  un  groupe 
hydroxyle  -OH  conduit  au  compose  de  formule 
H3C-CH3OH  dit  derive  de  la  structure  fondamentale 
precedente. 

Parallelement,  le  nom  du  compose  de  formule  brute 
H3C-CH2OH,  ethanol,  derive  du  nom,  ethane,  dit  nom 
fondamental,  du  compose  de  formule  CH3CH3 . 

La  structure  fondamentale  utilisee  est  en  general  un  hydrure 
fondamental,  c’est-a-dire  un  systeme  d’atomes  formant 
une  structure  : 

-acyclique  non  ramifiee  ( exemple  :  pentane), 

-cyclique  ( exemples  :  cyclohexane,  pyridine,  naphtalene), 
-ou  acyclique  / cyclique  ( exemples  :  biphenyle,  styrene), 
ayant  un  nom  semi-systematique  ou  trivial,  et  a  laquelle 
seuls  des  atomes  d’hydrogene  sont  lies. 


biphenyle  styrene 


Du  point  de  vue  de  la  nomenclature,  on  appelle  substi¬ 
tuant*'"**)  tout  atome  ou  groupe  d’atomes  remplagant  un 
hydrogene  dans  une  structure  fondamentale. 

Un  substituant  est  note  par  un  tiret  representant  une  valence 
libre  (ou  plusieurs),  c’est-a-dire  un  electron  pret  a  former 
avec  un  electron  d’un  autre  atome  une  liaison  covalente. 
Exemples  :  -CH3 ;  -OH  . 

1.4  •  Prefixes  multiplicatifs 

■  Pour  indiquer  un  ensemble  de  groupes  non  substitues 
ou  d’unites  structurales  fondamentales  identiques,  on 
utilise  les  prefixes  multiplicatifs  di-,  tri-,  tetra-,  penta-, 
hexa  ,  ... 

Exemples  :  ethane- 1 ,2-diol ;  trimethylamine  ;  2,2,3,4-tetra- 
methylpentane. 

■  Un  ensemble  de  groupes  identiques,  tous  substitues  de 
la  meme  fagon  est  designe  par  les  prefixes  multiplicatifs 
bis-,  tris-,  tetrakis,  pentakis,  etc.  Un  groupe  substituant 
peut  etre  mis  entre  parentheses. 

Exemple  :  bis(2-methylpentyl)amine. 

1.5  •  Groupe  caracteristique 

On  appelle  groupe  caracteristique,  un  atome  ou  un  groupe 
d’atomes  qui  est  introduit  dans  un  hydrure  fondamental 
autrement  que  par  une  liaison  carbone-carbone  (mais  qui 
peut  toutefois  comprendre  les  groupes  -C=N  et  C=Z, 
ou  Z  est :  O,  S,  NH  (substitue  ou  non)). 

Cette  expression,  groupe  caracteristique,  s’applique  a  la 
fois  a  des  groupes  tels  que  -OH,  -NH2  ,  -COOH,  et  a 
des  atomes  seuls  tels  qu’un  halogene  -X,  unoxygene  =0 
ou  un  azote  =N.  Les  groupes  tel  que  le  groupe  alkyle  ne 
sont  pas  des  groupes  caracteristiques. 

Les  groupes  caracteristiques  courants  sont  donnes  dans 
les  documents  1  et  2. 


Nomenclature  U.I.C.P.A.,  R.  Panico,  J.-C.  Richer,  ed.  MASSON, 
1994. 

(  '  Le  terme  groupe  est  a  utiliser  de  preference  a  groupement. 

1***1  Le  terme  «  radical  »,  qui  a  ete  utilise  comme  synonyme  de  substi¬ 
tuant,  est  limite  a  la  designation  d’especes  contenant  des  electrons  celi- 
bataires  (non  couples). 
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Annexe  6 


© 


1.6  •  Classe  fonctionnelle 

Les  composes  possedant  un  meme  groupe  caracteristique 
(eventuellement  avec  la  restriction  d’un  meme  environ- 
nement)  forment  une  classe  de  composes,  ou  classe  fonc¬ 
tionnelle. 

Exemple  :  le  groupe  hydroxyle  -OH,  lorsqu’il  est  lie  a  un 
atome  de  carbone  tetragonal,  lie  lui-meme  seulement  a  des 
atomes  de  carbone  ou  d’hydrogene,  est  le  groupe  caracte¬ 
ristique  des  alcools  ;  les  alcools  forment  une  classe  fonc¬ 
tionnelle. 


II  est  tres  important,  dans  une  structure  complexe, 
de  savoir  reconnaitre  les  groupes  caracteristiques 
et  les  classes  fonctionnelles  (ou  fonctions  chimiques), 
et,  inversement,  de  savoir  les  representer  a  partir 
du  nom  du  compose. 


1.7  •  Modes  de  nomenclature 

Plusieurs  modes  de  nomenclature  U.I.C.P.A.  officielle  sont 
possibles.  Parmi  eux,  nous  utiliserons  essentiellement  la 
nomenclature  substitutive. 

Mais,  parmi  d’autres  modes,  les  noms  de  classe  fonction¬ 
nelle  (nomenclature  radico-fonctionnelle),  les  noms  par 
remplacement,  des  noms  additifs  et  des  noms  triviaux  peu- 
vent  etre  employes  et  sont,  dans  certains  cas,  encore  assez 
usites.  Les  noms  substitutifs  ou  par  remplacement  sont, 
en  general,  preferes  aux  noms  de  classe  fonctionnelle. 

Nomenclature  substitutive 

2.1  •  Groupe  principal 

Les  groupes  caracteristiques  sont  classes  dans  un  ordre  de 
priorite  decroissante.  Le  groupe  prioritaire,  dit  groupe 
principal,  est  designe  par  un  suffixe.  Tous  les  autres 
groupes  caracteristiques  sont  designes  par  des  prefixes. 
Quelques  groupes  caracteristiques  et  les  groupes  hydro- 
carbones  ne  peuvent  etre  designes  que  par  des  prefixes. 
Les  documents  1  et  2  donnent  l’ordre  de  priorite  decrois¬ 
sante  des  groupes  caracteristiques  et  les  noms  des  princi- 
paux  prefixes  et  suffixes. 

2.2  •  Structure  fondamentale 

2.2.1.  Compose  purement  aliphatique 

Dans  le  cas  d’un  compose  ne  comportant  que  des  chaines 
carbonees  ouvertes  (compose  aliphatique),  la  chaine  sur 
laquelle  sont  bases  la  nomenclature  et  le  numerotage  est 
appelee  chaine  principale.  Celle-ci  est  determinee  par  un 


ensemble  de  criteres,  dans  un  ordre  donne. 

Les  premiers  criteres  sont,  dans  l’ordre  suivant : 

•  nombre  maximal  de  groupes  principaux  ; 

•  nombre  maximal  de  doubles  et  triples  liaisons  conside- 
rees  dans  leur  ensemble  ; 

•  longueur  maximale  ; 

•  nombre  maximal  de  doubles  liaisons. 

Le  document  3  rappelle  le  nom  des  premiers  alcanes 
lineaires. 

2.2.2.  Compose  cydique 

Si  le  groupe  principal  est  fixe  sur  un  cycle,  celui-ci  consti- 
tue  la  structure  fondamentale.  Le  nom  d’un  cycle  carbone 
est  obtenu  en  utilisant  le  prefixe  cyclo  devant  le  nom  de 
l’alcane  ayant  le  meme  nombre  d’atomes  de  carbone. 

2.2.3.  Compose  constitue  de  chaines  et  de  cycles 

Si  le  groupe  principal  est  fixe  a  la  fois  sur  des  chaines 
lineaires  et  sur  des  cycles,  la  structure  fondamentale  est 
le  fragment  (chaine  ou  cycle)  dans  lequel  le  groupe  prin¬ 
cipal  se  rencontre  le  plus  grand  nombre  de  fois  et,  en  cas 
d’egalite,  celui  qui  est  considere  le  plus  important.  Le  frag¬ 
ment  de  chaine  le  plus  important  est  determine  par  les  cri¬ 
teres  mentionnes  ci-dessus  pour  la  recherche  de  la  chaine 
principale. 

2.3  •  Substituants 

■  Lorsqu’un  substituant  est  lui-meme  substitue,  on  deter¬ 
mine  le  substituant  fondamental  (analogue  de  l’hydrure 
fondamental)  par  les  memes  procedures  que  pour  la  struc¬ 
ture  fondamentale  ;  tous  les  substituants  secondaires  sont 
designes  par  des  prefixes.  Mais  il  n’y  a  pas  de  groupe  carac¬ 
teristique  nomme  par  un  suffixe. 

■  Le  prefixe  designant  un  substituant  derivant  d’un 
hydrure  fondamental  est  forme  du  nom  de  cet  hydrure 
et  d’un  suffixe  qui  depend  du  nombre  d’atomes  d'hy- 
drogene  perdus  par  cet  hydrure  et  creant  des  valences 
libres.  Le  tableau  suivant  indique  quelques-uns  de  ces 
suffixes. 


valences 

libres 

suffixe 

exemple 

une  simple 

-yle 

CH3-CH2-CH2- 
propyle  ou  propan- 1 -yle 

deux  simples 

-diyle 

-ch2-ch2- 

ethane-l,2-diyle 

trois  simples 

-triyle 

-CH2-CH-CH2- 
propane- 1 ,2,3-triyle 

une  double 

-ylidene 

ch3-ch= 

ethylidene  ou  ethanylidene 
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classe  fonctionnelle 

groupe  caracteristique 

prefixe 

suffixe 

cation  onium  : 
oxonium,  ammonium 

-OH® ;  -NH® 

acide  carboxylique 

-COOH 

carboxy- 

acide  ...  -carboxylique 

-(C)OOH 

acide  ...-oique 

acide  sulfonique 

-so2-oh 

sulfo- 

acide  ...-sulfonique 

anhydride  d’ acide 

-co-o-co- 

ester 

-COO  R 

(i?)-oxycarbonyl- 

...-carboxylate  de  R 

-(C)OO  R 

...-oate  de  R 

halogenure  d'acyle 

-CO-X 

halogenocarbonyl- 

halogenure  de  ...-carbonyle 

-(C)O-X 

halogenure  de  ...-oyle 

amide 

-co-nh2 

carbamoyl- 

-carboxamide 

-(C)0-nh2 

-amide 

nitrile 

-C=N 

cyano- 

-carbonitrile 

-(C)  =  N 

-nitrile 

aldehyde 

-CHO 

formyl- 

-carbaldehyde 

-(C)HO 

0X0- 

-al 

cetone 

/(C)O 

0X0- 

■one 

alcool,  phenol 

-OH 

hydroxy 

-ol 

thiol 

-SH 

sulfanyl- 

-thiol 

hydroperoxyde 

-O-OH 

hydroperoxy- 

amine 

-nh2 

amino- 

-amine 

imine 

=  NH 

imino- 

-imine 

=m 

(i?)-immino- 

ether-oxyde 

-OR 

(R)- oxy- 

peroxyde 

-0-0  R 

(f?)-peroxy- 

Doc.  1  Suffixes  et  prefixes  utilises  pour  designer  quelques 
groupes  caracteristiques  en  nomenclature  substitutive. 
Les  groupes  caracteristiques  sont  ranges  par  ordre  de 
priorite  decroissante  pour  le  choix  et  la  denomination 
d’un  groupe  fonctionnel  principal.  L’ absence  de  pre- 
fixe  et  de  suffixe  indique  qu’il  n’y  a  pas  de  nom  sub¬ 
stitute.  R  designe  un  groupe  substituant  derivant  d’un 
hydrure  fondamental  par  perte  d’un  atome  d’hydrogene. 
(C)  designe  un  atome  de  carbone  inclus  dans  le  nom  de 
l’hydrure  fondamental  et  n’appartenant  pas  a  un  groupe 
designe  par  un  suffixe  ou  un  prefixe.  Les  anions  sont 
prioritaires  devant  les  cations. 


classe 

fonctionnelle 

groupe 

caracteristique 

prefixe 

chlorure 

-Cl 

chloro- 

bromure 

-Br 

bromo- 

iodure 

-I 

iodo- 

fluorure 

-F 

fluoro- 

=n2 

diazo- 

-NO 

nitroso- 

-N02 

nitro- 

-OR 

(R)- oxy- 

-SR 

(f?)-sulfanyl- 

Doc.  2  Groupes  caracteristiques  et  groupe  designes  seu- 
lement  par  des  prefixes. 


formule 

de  l’alcane 

nom 

de  I’alcane 

groupe 

alkyle 

nom  du  groupe 
alkyle 

CH4 

methane 

-ch3 

methyle 

c2h6 

ethane 

-ch2ch3 

ethyle 

c3h8 

propane 

-ch2ch2ch3 

propyle 

C4Hio 

butane 

-(CH2)3CH3 

butyle 

C5H12 

pentane 

-(CH2)4CH3 

pentyle 

c6h14 

hexane 

-(CH2)5CH3 

hexyle 

c7h16 

heptane 

-(CH2)6CH3 

heptyle 

c8h18 

octane 

-(CH2)7CH3 

octyle 

c9h20 

nonane 

-(CH2)sCH3 

nonyle 

CioH22 

decane 

-(CH2)9CH3 

decyle 

ChH24 

undecane 

-(CH2)10CH3 

undecyle 

Ci2H26 

dodecane 

-(CH2)„CH3 

dodecyle 

Ci3H28 

tridecane 

-(CH2)12CH3 

tricedyle 

CpH2p+2 

alcane 

-(CH2)p!CH3 

alkyle 

R- H 

-R 

Doc.  3  Nom  des  premiers  alcanes  lineaires  et  des  groupes 
alkyles  correspondants. 
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Ces  suffixes  peuvent : 

•remplacer  la  terminaison  «  -ane  »  du  nom  de  l'hydrure 
fondamental  (cas  des  hydrocarbures  acycliques  ou  mono- 
cycliques  satures  ;  l'atome  portant  la  valence  libre  termine 
la  chaine  et  porte  toujours  l’indice  «  1  »,  qui  est  genera- 
lement  omis) ; 

•ou  etre  ajoute  au  nom  de  l’hydrure  fondamental  (avec 
elision  de  la  lettre  «  e  »  terminale  devant  un  suffixe  com- 
men5ant  par  «  y  »). 

Le  document  4  indique  les  noms  triviaux  de  quelques 
groupes  substituants. 

2.4  •  Numerotage 

2.4.1.  Structure  fondamentale 

■  Dans  la  structure  fondamentale,  quand  le  choix  n’est 
pas  impose  (cas  du  naphtalene,  par  exemple),  le  sens  du 
numerotage  est  tel  que  le  groupe  prioritaire  a  le  plus 
petit  indice,  et,  en  cas  de  choix,  ce  sont  les  liaisons  mul¬ 
tiples  qui  doivent  avoir  les  plus  petits  indices. 

■  L' indice  attribue  a  une  liaison  multiple  (liaison  double 
C  =  C  ou  triple  C  =  C,  par  exemple)  est  celui  du  premier 
atome  lie  de  fa^on  multiple  rencontre  dans  un  sens  de 
numerotage  donne. 


formule 

nom  trivial 
ou  semi-systematique 

O-  c6h5- 

phenyle 

c6h5-ch2- 

benzyle 

(CH3)2CH- 

isopropyle 

(CH3)2CH-CH2- 

isobutyle 

(ch3)3c- 

tert-butyle 

h3c-ch2-ch-ch3 

src-butyle 

h2c=ch- 

vinyle 

h2c=ch-ch2- 

allyle 

-ch2- 

methylene 

-ch2-ch2- 

ethylene 

p-phenylene(*) 

Doc.  4  Noms  triviaux  ou  semi-systematiques  de 
quelques  groupes  substituants. 

(*)  p  designant  la  position  para  des  deux  valences  libres. 


■  Dans  le  cas  de  plusieurs  groupes  prioritaires  identiques 
et  au  cas  ou  un  choix  est  encore  possible  pour  des  substi¬ 
tuants,  la  methode  consiste  a  comparer  les  deux  suites  d’in- 
dices  des  substituants  pour  les  deux  sens  de  numerotage 
possibles  le  long  d’une  chaine  ou  d’un  cycle.  Lorsque  les 
indices  sont  tous  inferieurs  a  9,  la  suite  des  indices  rete- 
nue  est  celle  qui  forme  le  nombre  le  plus  petit.  L’ ensemble 
2,2,3  est  prefere  a  l’ensemble  2,3,3. 


De  fa§on  plus  generate,  c’est  I’ensemble  d’indices  le  plus 
bas  qui  est  retenu  :  c’est-a-dire  celui  qui,  compare  a  un 
autre,  chacun  classe  par  ordre  croissant  (independamment 
de  la  nature  des  substituants),  presente  l’indice  le  plus  bas 
au  premier  point  de  difference  ;  l’ensemble  2,3,3,10,11  est 
plus  bas  que  l’ensemble  2,3,10,10,11. 

■  Les  indices  sont  places^  immediatement  avant  la  par- 
tie  du  nom  a  laquelle  ils  se  referent.  II  faut  un  tiret  entre 
un  indice  et  une  lettre,  et  une  virgule  entre  deux  indices. 
En  pratique,  ecrire  le  nom  sans  indice  (hexenediol),  puis 
intercaler  les  indices. 

Exemples  : 

but-3-en-l-ol(**)  HO-CH2-CH2-CH  =  CH2 ; 

pent-3-ene- 1 ,2-diol  HO-CH2-CHOH-CH  =  CH-CH3 

2.4.2.  Substituants 

L’atome  du  substituant  lie  a  la  structure  fondamentale  a 
l’indice  le  plus  bas  possible  :  1,  en  general. 

2.5  •  Ordre  des  prefixes 

Les  prefixes  (designant  des  groupes  R  ou  des  groupes  carac- 
teristiques)  sont  ranges  par  ordre  alphabetique  devant  le 
nom  fondamental.  Les  prefixes  multiplicatifs  (si  neces- 
saire)  n’alterent  pas  l’ordre  alphabetique  etabli. 


2.6  •  Methode  d'obtention  d'un  nom 
substitutif  et  exemples  de  mise 
en  oeuvre 


methode 

exemple 

recherche 

successive  : 

OH 

1 

H2C=CH-CH-CH2-CH2-CH3 

groupe 

principal 

-OH  :  suffixe  -ol 

hydrure 

fondamental 

H3C-CH2-CH2-CH2-CH2-CH3  hexane 

numerotage 

I  2  3  4  5  6 

II  est  impose  par  le  plus  petit  indice 

affecte  au  groupe  -OH 

modification 

due  a  la  double 

liaison  C  =  C 

-ene  (elide  en  -en-) 

nom 

sans  indices 

hexenol 

nom 

avec  indices 

hex-l-en-3-ol 

Depuis  les  recommandations  de  1988,  comme  dans  les  nouvelles  pro¬ 
positions  anglaises  de  l’l.U.P.A.C. 

( **)  La  desinence  «  en  »  devient  «  en  »  lorsqu’elle  est  place  devant  un 
suffixe  commengant  par  une  voyelle  autre  que  le  «  e  ». 
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methode 

exemple 

recherche 

successive  : 

OH  0 

1  II 

H2C-CH2-CH2-C-CH3 

groupe 

principal 

C  =  0  d’une  cetone  :  suffixe  -one 
(prioritaire  devant  le  groupe  hydroxyle  -  OH) 

hydrure 

fondamental 

H3C-CH2-CH2-CH2-CH3  pentane 

numerotage 

11  est  impose  par  le  plus  groupe  principal  : 
indice  2  (prefere  a  4  obtenu  en  numerotant 
dans  le  sens  oppose) 

substituant 

groupe  -OH  :  prefixe  hydroxy- 

nom 

sans  indices 

nom 

avec  indices 

hydroxypentanone 

5-hydroxypentan-2-one 

methode 

exemple 

recherche 
successive  : 

nh2 

1 

CH3  CH2 

1  1 

1  '  1 

/  OH  CH3 

ch3 

groupe 

principal 

-OH  :  suffixe  -ol 

structure 

fondamentale 

Ici,  la  chaine  comporte  deux  groupes  princi- 
paux  -OH  ;  elle  est  preferee  au  cycle  ben- 
zenique  qui  ne  porte  qu’un  groupe  principal : 
H3C-(CH2)5-CH3  heptane 

substituants 

fondamentaux 

-CH3  methyle 
,/  X, _  phenyle 

substituants 

fondamentaux 

secondaires 

•  -NH2  sur  l’un  des  groupes  methyles  : 
prefixe  amino  -CH2-NH2  aminomethyle 

•  -OH  et  -CH3  sur  le  cycle  benzenique 

L’ atome  de  carbone  du  groupe  phenyle  lie  a 
la  chaine  a  l’indice  1,  les  indices  des  sub¬ 
stituants  formant  l’ensemble  le  plus  bas  etant 
3,4: 

j — f  4-hydroxy-3-methylphenyle 

H°  \  /  (prefixes  dans 

^  2  l’ordre  alphabetique) 

numerotage 
de  la  chaine 
principale 

11  est  impose  par  les  deux  groupes  -OH  : 
ensemble  d’indices  le  plus  bas  :  2,5  (prefere 
a  3,6) 

prefixes  classes 
dans  l’ordre 
alphabetique  : 
nom  sans  indice 
(avec  elisions 
des  -e) 

aminomethyl  [4-hydroxy-3-methylphenyl] 
methylheptanediol 

nom  avec 

indices 

3-aminomethyl-7-[4-hydroxy-3-methyl- 

phenyl]-6-methylheptane-2,5-diol 

©  Autres  modes 
de  nomenclature 

3.1  •  Nomenclature  de  dasse  fonctionnelle 

(ou  radico-fonctionnelle) 

Un  mot  tel  que  cetone,  chlorure  ou  alcool,  utilise  comme 
suffixe  ou  comme  mot  separe  est  celui  d’une  classe  fonc¬ 
tionnelle.  Un  nom  est  forme  avec  un  nom  d’une  classe 
fonctionnelle  et  le  nom  d’un  groupe  (alkyle,  acyle,  ...). 

Cette  nomenclature  est  encore  utilisee  pour  les  haloge- 
nures  d’ alky  les  (halogenoalcanes  en  nomenclature  sub¬ 
stitutive)  les  amines,  les  ethers-oxydes,  les  esters,  les  halo- 
genures  d’acyles  (mode  exclusif  dans  ces  deux  derniers 
cas).  Dans  le  cas  de  plusieurs  groupes  caracteristiques,  le 
groupe  principal  determine  la  classe  fonctionnelle. 

3.2  •  Noms  triviaux 

Ce  sont  des  noms  dont  aucune  partie  n’a  de  signification 
systematique.  Exemple  :  l’uree  0  =  C(NH2)2  .  En  nomen¬ 
clature  U.I.C.P.A.,  quelques  noms  triviaux  et  des  noms 
semi-triviaux  (acetone  0  =  C(CH3)2  ,  dont  seule  la  termi- 
naison  indique  que  c’est  une  cetone)  consacres  par  l’usage 
sont  «  retenus  »,  voire  dans  quelques  cas  encore  preferes 
aux  noms  systematiques. 

II  en  est  ainsi  de  l’uree,  de  l’acide  acetique  (ce  dernier  don- 
nant  des  noms  derives  comme  groupe  acetyle),  etc. 

3.3  •  Nom  additif 

Un  exemple,  souvent  cite  dans  ce  cours,  en  est  le  tetrahy- 
drofurane  deduit  de  la  structure  fondamentale  du  furane 
par  addition  de  quatre  atomes  d 'hydrogene. 


furane  tetrahydrofurane  (THF) 

3.4  •  Nom  par  remplacement 

Ce  type  de  nom  est  utilise  dans  les  ethers-oxydes  cycliques 
(cf.  chap.  14,  doc.  5).  Pour  l’oxacyclopentane,  un  atome 
d’oxygene  remplace  l’un  des  atomes  de  carbone  du  cycle 
du  cyclopentane. 

Noms  generiques 

Ce  sont  des  noms  tels  que  :  alcane,  alcanol,  alcanal,  acide 
alcanotque,  qui  portent  en  eux  le  mode  d’obtention  du  nom 
d’un  compose  particulier  a  partir  du  nom  fondamental. 

Le  document  5  resume  les  modes  de  formation  des  noms 
des  composes  derivant  des  alcanes  pour  les  principales 
classes  fonctionnelles. 
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function 

chimique 

groupe 

fonctionnel 

composes  derives  des  alcanes 

forinule 

generate 

nom  general 
(generique) 

remarques 

exemples 

hydrocarbure 
chaine  droite 

R-H 

(C„H2„+2) 

alcane 

ch3-ch2-ch3 

propane 

groupe 

hydrocarbone 

R- 

alkyle 

ch3-ch2-ch2- 

propyle 

hydrocarbure 

ramifie 

1 

C- 

1 

R 

p-alkylalcane 

* 

ch3-ch2-ch2-ch-ch2-ch3 

ch2-ch3 

3-tthylhexane 

hydrocarbure 

ethylenique 

'-'V 

C„H2 

alc-p-ene 

** 

CH3-CH=CH-CH2-CH3 

pent-2-ene 

hydrocarbure 

acetylenique 

-c=c- 

c„H2„_2 

alc-p-yne 

** 

ch3-ch2-ch2-c=c-ch3 

hex-2-yne 

alcool 

-OH 

(hydroxyle) 

R-OH 

alcan-p-ol 

* 

ch3-ch-ch2-ch3 

OH 

butan-2-ol 

anion 

alcoolate 

-Ole 

R-OI9 

alcanolate 

CH3-CH2-Oe 

ethanolate 

groupe 

alcoxyle 

R-0- 

alcoxy 

ch3-ch2-ch2-o- 

propoxy 

etheroxyde 

1  1 
-c-o-c- 
1  1 

R-O-R 

alcoxyalcane 

ch3-ch2-o-ch2-ch2-ch3 

ethoxypropane 

amine 

primaire 

-nh2 

(amino) 

r~nh2 

alcan-/?-amine 
(ou  alkylamine) 

* 

ch3-ch-ch3 

nh2 

propan-2-amine 

amine 

substitute 

-N- 

R-N-R 

1 

N-  alkyl 
alcanamine 

***** 

ch3-ch2-ch2-n-ch2-ch3 

H 

N-tthylpropan- 

amine 

ion 

ammonium 

1 

-N®— 

1 

/R 

R  -®N — R 
^R 

ion 

tttraalkyl- 

am  mo  nium 

ch3 

CH3-CH2-CH2-®N-C2H5 

C2Hj 

ion 

ditthylmtthyl- 

propylammonium 

aldehyde 

^ 0 
-C 

\H 

alcanal 

*** 

ch3-ch2-c^h 

propanal 

cetone 

-C- 

II 

0 

R-C-R 

II 

0 

alcan-p-one 

*** 

* 

ch3-ch2-ch2-c-ch3 

0 

pentan-2-one 

acide 

carboxylique 

^0 

_r 

^OH 

^0 

r-c-oh 

acide 

alcanoique 

*** 

^0 

ch3-ch2-c^oh 

acide  propanoique 

anion 

carboxylate 

-co2e 

R- C02e 

ion 

alcanoate 

*** 

ch3-co2g 

ion 

tthanoate 

ester 

(carboxylique) 

^0 

_r 

^0-R 

^0 

R- C' 

^0-R 

alcanoate 
d’ alkyle 

*** 

^0 

H-C 

^o-ch2-ch3 

mtthanoate  d’tthyle 

groupe  acyle 

1  / 
-C-Ck 

1  ^0 

*"<o 

alcanoyle 

*** 

ch3-ch2-c^ 

propanoyle 

chlorure 
d’ acyle 

^0 

_r 

\CI 

*<ci 

chlorure 

d’ alcanoyle 

*** 

^0 

ch3-c^ 

j  ^C1 

chlorure  d  ethanoyle 

anhydride 
d’ acide 

-C-O-C- 
II  II 

0  0 

R-C-O-C-R 

II  II 

0  0 

anhydride 

alcanoique 

*** 

CH3-C-0-C-CH3 

II  II 

0  0 

anhydride  ethanoique 

amide 

primaire 

^0 

-C 

\nh2 

*-<nh2 

alcanamide 

*** 

ch3-ch2-<°H2 

propanamide 

amide 

substitute 

-c^ 

R-C^°/R 

'-N 

^R 

A^V-alkylalkyl- 

alcanamide 

*** 

ch3-ch2-c^ 

\N(CH3)2 

AVV-dimtthyl 

propanamide 

nitrile 

-C=N 

R-C=N 

alcanenitrile 

*** 

ch3-ch2-c=n 

propanenitrile 

acide  amint 

1 

c  c 

|  "  \0H 

nh2 

acide  p-amino- 
-alcanoique 

*** 

* 

^0 

C1MH<0H 

nh2 

acide  2-amino- 
-propanoique 

Doc.  5  Tableau  resume  des  principals  fonctions  et  des  modes  de  formation  des  noms  systematiques  des  composes  derives  des  alcanes. 

*  p  indique  le  numero  du  C  porteur.  **  p  indique  le  numero  du  premier  C  doublement  (ou  triplement)  lie.  ***  Compter  le  C  du  groupe  fonctionnel  pour  determiner  le  nom  de  l’al- 
cane.  ****  Pour  les  groupes  de  1  a  4  C  ;  au-dela,  et  plus  generalement,  ajouter  oxy  au  nom  du  groupe  R  :  ici,  alkyloxy.  *****  Ou  alkyl 1  alky l2alky l3  amine,  ou  iV-alkyl^iV-alkyl2- 
alkyl3amine. 

a 
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Annexe  7 


Constantes  physico-chimiques 


celerite  de  la  lumiere  dans  le  vide  : 
charge  elementaire 
constante  de  Planck 

constante  de  Planck  reduite  (h  =  h  /  2  n) 

permeabilite  du  vide  ( fj.g  =  4  n  .  10~7  H .  nr1) 

permittivite  du  vide  (£g  =  1  /  fi q  .  c2) 

constante  d’Avogadro 

constante  des  gaz  parfaits 

constante  de  Boltzmann  (A'g  =  R  /  N) 

constante  de  Faraday  (F  =  N  .  e) 

constante  de  Rydberg 

masse  de  l’electron 

masse  du  proton 

masse  du  neutron 

rayon  de  Bohr 

magneton  de  Bohr  (/tg  =  e  .  h  /  2  .  me) 
volume  molaire  des  gaz  parfaits 
(P=  1,013  25.  105  Pa  ;  F  =  273,15  K) 


c  =  299  792  458  m.s-1 
e  =  1,602  177.  10“19  C 
h  =  6,626  075  .  10^34  J. s 
h  =  1,054  572. 10~34  J.s 
^0=  12,566  370  614.  lO^H.nr1 
£0  =  8,854  187  817.  lO-^F.m"1 
N  =  6,022  1  36.  1023  mol-1 
R  =  8,314  510  J.moH.K-1 
A'b  =  1,380  658  .  10~23  J.K”1 
F  =  96  485,31  C.mol"1 
/?H  =  1,097  373  153  .  107  nr1 
me  =  9,109  389.  10~31  kg 
wp=  1,672  623.  10-27  kg 
mn=  1,674  928  .  10~27  kg 
a0  =  52,917  725  .  10~12m 
/tB  =  9,274  015 . 10~24  J.T4 
Vm  =  22,414  .  10~3  m3.mol4 


Correspondance  des  unites 


O  Unites  de  volume,  de  masse  et  de  masse  volumique 


volume 

masse 

masse  volumique 

1  L  =  1  dm3  =  10~3  m3 

1  cm3  =  1  mL  =  10-3  L  =  10-6  m3 

1  m3  =  103  dm3  =  103  L 

1  tonne  =  103  kg 

1  kg  = 103  g 

1  kg. nr3  =  1  g.L-1 

1  kg .  dnr3  =  1  g .  cm4 

(0)  Unites  d'energie 

1  eV  equivaut  a  96,4853  kJ.moR1  oua  8  065,54  cm-1  ou  a  2,417  988  .  1014  Hz  . 

1  kJ.moR1  equivaut  a  1,036  427 . 10~2  eV  ou  a  83,5935  cm-1  oua  2,506  069  .  1012  Hz. 

€>  Unites  de  moment  dipolaire 

Le  debye  (D),  est  l’unite  de  moment  dipolaire  utilisee  en  Chimie  :  1  D  =  (10~29  /  3)  C.m  =  3,333  .  10^30  Can 


Unites  de  pression 

1,00  bar  equivaut  a  1,00  .  105  Pa  ou  a  0,987  atm  ou  a  750  torr. 
1,000  atm  equivaut  a  1,013.105  Pa  oua  1,013  bar  oua  760,0  torr. 
(1  torr  =  1  mm  de  Hg.) 
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Annexe  8 


A.  Constantes  d'acidite  de  couples  acide-base  a  25  °C 


nom  de  l’acide 

formule  de  l’acide 

PK\/ 

acide  oxalique 

H2c2o4 

1,2  ;  4,3 

acide  dichloroacetique 

chci2cooh 

1,3 

ion  hydrogenosulfate 

HSOJ 

1,9 

dioxyde  de  soufre 

so2 

2,0  ;  7,6 

ethylenediaminetetraacetique  (E.D.T.A.) 

h4f 

2,0  ;  2,8  ;  6,2  ;  10,3 

acide  phosphorique 

h3po4 

2,15  ;  7,2  ;  12,1 

acide  arsenique 

H3AS04 

2,2 

acide  malonique 

CH2(COOH)2 

2,8  ;  5,8 

acide  tellureux 

H2Te03 

2,8  ;  7,7 

acide  chloroacetique 

CH2C1C00H 

2,9 

acide  tartrique 

(CH(OH)COOH)2 

3,0  ;  4,3 

acide  citrique 

H3Cit 

3,1  ;  4,8  ;  6,4 

acide  fluorhydrique 

HF 

3,2 

acide  nitreux 

hno2 

3,2 

acide  acetylsalicylique 

c8o2h7cooh 

3,5 

acide  formique 

HCOOH 

3,8 

acide  lactique 

CH3CHOHCOOH 

3,9 

acide  ascorbique 

c6h8o6 

4,05 

acide  benzoique 

c6h5cooh 

4,20 

acide  salicylique 

c6h4ohcooh 

4,4 

ion  anilinium 

c6h5nh+ 

4,5 

acide  acetique 

ch3cooh 

4,7 

acide  propanoique 

c2h5cooh 

4,8 

ion  pyridinium 

c6h6n+ 

5,2 

ion  hydroxylammonium 

nh3oh+ 

6,1 

dioxyde  de  carbone 

co2 

6,4  ;  10,3 

acide  sulfhydrique 

h2s 

7,0  ;  13,0 

acide  hypochloreux 

HCIO 

7,5 

acide  arsenieux 

H3As03 

9,1 

ion  ammonium 

nh4 

9,2 

acide  borique 

hbo2 

9,2 

acide  cyanhydrique 

HCN 

9,3 

ion  trimethylammonium 

(CH3)3NH+ 

9,9 

phenol 

C6H5OH 

10,0 

ion  methylammonium 

CH3NH3 

10,7 

ion  dimethylammonium 

(CH3)2NHt 

11,0 
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B.  Constantes  de  formation  complexes  a  25 


Les  constantes  /?,  donnees  sont  les  constantes  globales  de  formation  :  /?,■  =  — 2 


ligand 

ion  central 

log  Pi 

1  =  1 

i  =  2 

i  =  3 

i  =  4 

i  =  5 

i  =  6 

Ag+ 

3,3 

7,2 

Co3+ 

7,2 

14,0 

19,8 

25,3 

30,5 

34,8 

Cu2+ 

4,1 

7,6 

10,5 

12,6 

nh3 

Hg2+ 

9,0 

18 

20 

Ni2+ 

2,6 

4,8 

6,4 

7,5 

8,1 

8,2 

Zn2+ 

2,2 

4,4 

6,7 

8,7 

Ag+ 

20 

21 

Cu2+ 

27,3 

CN“ 

Fe2 

16 

24 

Fe3+ 

31 

Cu2+ 

1,7 

3,6 

5,2 

6,5 

SCN- 

Fe3+ 

3,0 

4,3 

4,6 

Co2+ 

5,8 

10,7 

13,9 

Cu2+ 

10,6 

19,7 

NH2(CH2)2NH2 

Fe2 

4,3 

7,6 

9,6 

Ni2+ 

7,5 

12,8 

16,5 

Ag+ 

8,8 

13,5 

s2032 

Fe3+ 

2,1 

5,0 

6,3 

6,8 

Hg2+ 

29,8 

32,3 

33,6 

Cd2+ 

2,8 

4,6 

c2of 

Fe3+ 

9,4 

14,2 

20,2 

Mn2+ 

3,8 

5,3 

Fe2+ 

5,1 

21,2 

orthophenanthroline 

Fe3+ 

14,0 

Ba2+ 

7,8 

Ca2+ 

10,7 

Mg2+ 

8,7 

E.D.T.A.  (F4  ) 

Fe2 

14,3 

Fe3+ 

25,1 

Zn2+ 

16,3 

Fe2+ 

2,3 

sof 

Fe3+ 

4,2 

7,4 

Ce4+ 

3,3 

Ce3+ 

4,1 

F- 

Fe3+ 

5,5 

9,7 

13,7 

16,1 

Al3+ 

7,1 

12,0 

15,8 

18,5 

20,2 

20,7 

I" 

Hg2+ 

12,9 

23,8 

27,6 

29,8 
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C.  Potentiels  standard  d'oxydoreduction  a  25  °C 


oxydant 

reducteur 

E  °  (V) 

F2(g) 

F“ 

2,87 

03(g) 

02(g) 

2,08 

s2of 

sof 

2,01 

h202 

h20 

1,77 

Ce4+ 

Ce3+ 

1,71 

M11O4 

Mn02 

1,69 

BrOJ 

Br2  (/) 

1,52 

M11O4 

Mn2+ 

1,51 

Cl2  (g) 

cr 

1,36 

Cr20f 

Cr3+ 

1,33 

Mn02 

Mn2+ 

1,23 

02(g) 

h2o 

1,23 

IOJ 

I2  (aq) 

1,19 

Br2  (<?) 

Br“ 

1,09 

NOJ 

NO  (g) 

0,96 

Hg2+ 

Hgf 

0,91 

Hg2+ 

Hg  (€) 

0,85 

Ag+ 

Ag 

0,80 

Hgf 

Hg(/) 

0,79 

Fe3+ 

Fe2+ 

0,77 

02(g) 

h2o2 

0,68 

h  (aq) 

I- 

0,62 

Cu2+ 

Cu 

0,34 

sof 

so2(g) 

0,17 

Sn4+ 

Sn2+ 

0,15 

S 

h2s 

0,14 

s4of 

s2o32“ 

0,09 

CH3COOH 

c2h5oh 

0,05 

H+ 

h2  (g) 

0,00 

Pb2+ 

Pb 

-0,13 

Sn2+ 

Sn 

-0,14 

Ni2+ 

Ni 

-0,26 

Cd2+ 

Cd 

-0,40 

Fe2+ 

Fe 

-0,44 

C02  (g) 

h2c2o4 

-0,49 

Zn2+ 

Zn 

-0,76 

Al3+ 

A1 

-1,68 

h2  (g) 

H“ 

-2,26 

Mg2+ 

Mg 

-2,36 

Na+ 

Na 

-2,71 

Li+ 

Li 

-3,04 
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Spectroscopic  infrarouge 


La  spectroscopie  infrarouge  (I.R.)  est  une  technique  tres 
utilisee  pour  etudier  la  structure  des  molecules.  Elle  est 
une  illustration  de  la  quantification  de  1’ energie  de  toute 
entite  chimique. 


nelle  correspondent  plusieurs  niveaux  d'energie  rotation- 
nelle  Er . 

La  disposition  relative  de  ces  niveaux  d’energie  (par  ener- 
gie  croissante)  est  representee  sur  le  document  1. 


Niveaux  d'energie  d'une 
molecule ;  consequences 

1.1  •  Energie  d'une  molecule 

Une  molecule  possede  une  energie  cinetique  de  transla¬ 
tion  par  rapport  a  un  referentiel  fixe.  Cette  energie  n’est 
pas  quantifiee  ;  elle  depend  de  la  temperature  et  est  res- 
ponsable  de  la  pression  exercee  par  la  substance  sur  les 
parois  d’un  recipient. 

La  molecule  possede  aussi  une  energie  propre  E  qui  com- 
prend  : 

•  pour  le  mouvement  des  atonies  : 

-  une  energie  de  rotation  Er  associee  aux  mouvements 
de  rotation  autour  d’un  axe  passant  par  le  centre  d’inertie  ; 

-  une  energie  de  vibration  Ev  associee  aux  mouvements 
des  atomes  autour  de  leur  position  d’equilibre  ;  les  dis¬ 
tances  interatomiques  et  les  angles  valenciels  varient  autour 
de  leur  valeur  d’equilibre,  sans  qu’il  n’y  ait  de  mouvement 
d’ensemble  de  la  molecule  ; 

•  pour  les  electrons  : 

-  une  energie  electronique  Ee . 

La  mecanique  quantique  nous  apprend  que  toutes  ces  ener¬ 
gies  sont  quantifies.  II  est  admis,  en  premiere  approxi¬ 
mation,  qu’il  y  a  independance  et  quantification  separee 
de  ces  termes  d’energie,  et  que  l’energie  propre  de  la  mole¬ 
cule  peut  s’exprimer  sous  la  forme  : 

E  =  /'.J  +  Ey  +  Eq 

1.2  •  Disposition  des  niveaux  d'energie 

La  difference  d’energie  entre  deux  niveaux  electroniques 
(A £e),  entre  deux  niveaux  vibrationnels  (AEV)  ou  entre 
deux  niveaux  rotationnels  (A£r)  n’est  pas  du  meme  ordre 
de  grandeur  : 

A Ex «  A Ey  «  A £e 

On  peut  considerer  qu’a  chaque  niveau  d’energie  electro¬ 
nique  Ee  correspondent  plusieurs  niveaux  d’energie  vibra- 
tionnelle  £v  et  qu’a  chaque  niveau  d’energie  vibration- 


*  energie 


niveaux  rotationnels 


v=l 


v  =  0 


v  =  2 


v=l 


v  =  0 


aj 

3 

.S’ 

’c 

o 

H  V(D 


:  niveau  vibrationnel  fondamental 


%  E 

.(U 

3  S 

ts  £ 

(U  ^ 
> 

E 


Doc.  1  Disposition  relative  des  niveaux  d’energie. 

Les  niveaux  d’energie  vibrationnelle  sont  caracterises  par 
les  valeurs  entieres  d’un parametre  v  (appele  nombre  quan¬ 
tique  vibrationnel) ;  le  niveau  vibrationnel  fondamental  cor¬ 
respond  a  v  =  0  ,  les  niveaux  excites  a  v  =  1,  2, ... 


1.3  •  Transitions  spectrales 

Une  onde  electromagnetique  de  frequence  Vo  ne  peut  etre 
absorbee  que  s’il  existe,  pour  la  molecule,  deux  niveaux 
d’energie  E  et  E'  tels  que  E'  -  E  =  h .  Vq. 

Selon  les  niveaux  d’energie  mis  en  jeu,  la  longueur  d’onde 
de  l’onde  absorbee  correspond  a  differentes  parties  du 
spectre  des  radiations  electromagnetiques. 

•  Pour  un  changement  de  niveau  d’energie  rotationnelle 
AEr~  0,005  eV  =  0,5  kj .  moU1 
La  longueur  d’onde  des  radiations  qui  permettent  cette 
transition  est  de  l’ordre  de  20  pm  a  1  mm.  Les  spectres, 
dits  de  rotation  pure,  sont  situes  dans  l’infrarouge  lointain 
et  dans  le  domaine  des  micro-ondes. 
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•  Pour  un  changement  tie  niveau  d’energie  vibra- 
tionnelle 

A  Ev  ~  0,1  a  0,5  eV  =  10  a  50  kj .  mol-1 
La  longueur  tl’onde  tie  la  radiation  correspondante 
varie  pratiquement  tie  2,5  pm  a  15  pm. 

Le  changement  de  niveau  vibrationnel  s’accompagne 
en  general  d’un  changement  de  niveau  rotationnel : 
le  spectre  correspondant,  dit  de  rotation-vibration, 
se  situe  dans  l’infrarouge  (I.R.). 


•  Pour  un  changement  de  niveau  d’energie  electronique 
(et  en  meme  temps  de  niveaux  d’energie  vibrationnelle  et 
rotationnelle)  : 

Aise  ~  5  eV  ~  500  kj .  mor1 

Les  radiations  qui  permettent  cette  transition  ont  une  lon¬ 
gueur  d’onde  de  0,1  a  10  nm  environ  :  les  spectres  elec- 
troniques  se  situent  dans  l’ultraviolet  et  le  visible. 

Remarque  : 

Les  spectres  d’ absorption  devraient  presenter  des  raies 
fines.  En  fait,  nous  observons  toujours  un  elargissement 
plus  ou  moins  marque  des  raies  :  il  y  a  une  distribution  de 
frequences  autour  de  la  frequence  theorique  d’  absorption 
Vo,  avec  un  maximum  pour  cette  derniere. 

1.4  •  Pratique  de  la  spectroscopie 
d'ahsorpfion 

■  Les  instruments  qui  permettent  d’enregistrer  l’absorp- 
tion  d’un  quantum  d’energie  sont  appeles  spectro- 
photometres  dont  le  principe  a  ete  vu  dans  V annexe  1  de 
Chimie  1. 

■  Les  resultats  quantitatifs  des  mesures  d’absorption  en 
spectroscopie  U.  V.  visible  ou  l.R.  sont  exprimes  par  la  loi 
de  Beer-Lambert,  dans  le  cas  des  solutions  peu  concen- 
trees. 

On  suppose  que  la  cuve  contenant  la  solution  a  etudier 
regoit  un  faisceau  incident  monochromatique  d’intensite 
Iq  et  que  le  faisceau  sortant  a  une  intensite  7S . 

On  definit  alors  : 

•  la  transmittance  par  : 

T  =  y-=  10"^Xc 
'0 

•  V absorbance  A  (ou  densite  optique)  par  : 


A=log(ylj  =  £A.  €.c 

En  pratique,  C  estsouventexprimeeencm,  c  en  mol .  L~ 1 
et  £x  en  L  .mol'1 .  cm-1. 


Spectroscopie  infrarouge 
2.1  •  Presentation  de  spectres  infrarouges  (l.R.) 


En  spectroscopie  I.R.,  la  coutume  est  de  representer,  non 
pas  l’intensite  absorbee,  mais  l’intensite  transmise,  comp- 
tee  de  0  a  100  %,  par  rapport  a  l’intensite  du  faisceau  inci¬ 
dent,  c’est-a-dire  la  transmittance  T. 


Un  spectre  l.R.  fait  apparaitre  : 

-  en  ordonnee  :  la  transmittance  T  (exprimee  en  pour- 
centage) ; 

-  en  abscisse  :  le  nombre  d’onde  a  =  —  (en  general, 
exprime  en  cm'1). 


Une  transmittance  de  100  %  signifie  qu’il  n’y  a  pas  d’ab¬ 
sorption.  De  ce  fait,  les  bandes  d’absorption  d’un  spectre 
l.R.  pointent  vers  le  bas. 


Pour  le  chimiste  organicien,  le  spectre  l.R.  typique  s  ’etend 
de  600  a  4  000  cm'1,  ce  qui  correspond  a  des  energies 
absorbees  allant  de  7  a  48  kJ.moU1. 


■  Les  documents  2  et  3  presentent  des  exemples  de  spectres 

l.R. 

•  Observons  les  spectres  du  pentane  et  de  l’hexane 
{doc.  2  a  et  2  b,  page  suivante). 

Nous  pouvons  remarquer  la  similitude  de  [’emplacement 
et  de  l’aspect  des  bandes  presentes  vers  2  900  cm'1,  mais 
des  differences  notables  pour  des  valeurs  de  a  inferieures 
a  1  500  cm'1  :  celles-ci  apparaissent  plus  clairement  sur 
les  enregistrements  effectues  avec  plus  de  sensibilite. 

La  bande  correspondant  a  a  ~  2  900  cm-1  caracterise 
les  liaisons  C-H. 


•  Sur  les  spectres  de  la  propanone  et  de  la  butanone 
{doc.  3  a  et  3  b,  page  suivante),  notons  la  presence  d’une 
bande  vers  2  900  cm'1,  caracteristique  des  liaisons  C-H . 
II  apparait  aussi  une  bande  intense  vers  1 720  cm'1  indi¬ 
quant  la  presence  d’une  liaison  C  =  0 . 


En  dessous  de  1  500  cm'1,  il  existe  a  nouveau  des  diffe¬ 
rences  notables  :  cette  zone  est  done  caracteristique  du 
compose  etudie. 

■  Nous  pouvons  generaliser  les  observations  : 


Lors  de  l’etude  d’un  spectre  I.R.,  il  faut  toujours 
distinguer  deux  domaines  : 

•  la  region  qui  correspond  aux  plus  grandes  valeurs 
de  (7  (cr  >  1  300  cm'1)  ou  apparaissent  les  bandes 
caracteristiques  de  certaines  liaisons,  par 
exemple  C  =  0,  C  =  C,  C-H,  O-H,  N-H, ... 

•  la  region  pour  laquelle  cr  <  1  300  cm'1,  qui  est 
parfaitement  caracteristique  du  compose,  et  non 
uniquement  des  fonctions  presentes. 
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Doc.  1  La  region  s’etendant  de  600  a  1  300  cm  1 
sibilite  plus  grande. 


est  egalement  presentee  sous  forme  d’un  enregistrement  avec  une  sen- 


a)  Spectre  I.R.  du  pentane  :  CH3-CH2-CH2-CH2-CH3 . 


b)  Spectre  I.R.  de  l’hexane  :  CH3-CH2-CH2-CH2-CH2-CH3. 


a)  a  (cm  ') 


b)  a  (cm  ') 


© 


Doc.  3  a)  Spectre  I.R.  (en  phase  vapeur)  de  la  propanone  : 
CH3-C-CH3  . 

O 

2.2  •  Interpretation 


2.2.1.  Vibration  des  molecules  diatomiques 


2. 2. 1.1.  Modele  dassique 


■  On  se  refere  au  modele  classique  de  V oscillateur  har- 
monique  :  on  assimile  les  deux  atomes  A  et  B  unis  par  une 
liaison  covalente  a  deux  masses  mA  et  mg  qui  seraient 
reliees  par  un  ressort  de  constante  de  raideur  k  (doc.  4). 
Les  masses  oscillent  autour  de  leur  position  d’equilibre 
avec  une  frequence  Vo ,  independante  de  l’elongation,  mais 
fonction  de  la  constante  k  et  de  la  masse  reduite  ju  du 
systeme  : 


_  mA ■ mB 
mA  +  mB' 


b)  Spectre  I.R.  (en  phase  vapeur)  de  la  butanone  : 

CH3-CH9-C-CH3  . 

11 


A  k  B 


mA  mB 


Doc.  4  Modele  classique  de  l’oscillateur  harmonique  :  les 
deux  masses  mA  et  mg  sont  reliees  par  un  ressort  de  constante 
de  raideur  k. 


■  Lorsque  cette  molecule  diatomique  est  soumise  a 
l’action  d’une  onde  electromagnetique  caracterisee  par  la 
frequence  v,  il  y  a  resonance,  c’est-a-dire  absorption, 
lorsque  v=  Vq  . 


6 


Annexe  9 


Le  nombre  d’onde  correspondant  est  donne  par  la  relation 


■  Le  document  5  rassemble  les  caracteristiques  de  diffe- 
rentes  liaisons  carbone-carbone  et  carbone-oxygene. 


liaison 

C-C 

c=c 

n 

III 

n 

/  (pm) 

154 

134 

121 

Dab 

(kj.mol-1) 

345 

615 

812 

(To  (cm"1) 

600 
a  1500 

1650 

2260 

k  (N .  m-1) 

145 

a  900 

970 

1800 

liaison 

O 

l 

u 

O 

il 

u 

O 

III 

u 

(pm) 

142-143 

122-123 

113 

Dab 

(kj.mol-1) 

356 

743 

1076 

(To  (cm-1) 

1000 

a  1300 

1720 

2143 

k  (N .  m-1) 

400 

a  700 

1196 

1856 

Doc.  5  Caracteristiques  de  differentes  liaisons  carbone- 
carbone  et  carbone-oxygene. 

{ :  longueur  de  la  liaison  ; 

D^g  :  energie  de  dissociation  de  la  liaison  ; 

00  :  nombre  d’onde  d’absorption  ; 
k  :  constante  de  force  (valeur  calculee). 


L’etude  des  valeurs  de  (To  et  de  k  montre  que  plus 
la  multiplicity  de  la  liaison  est  importante,  plus  la 
constante  k  est  grande.  Ainsi,  la  valeur  de  k  (done 
de  (Jo)  renseigne  sur  la  force  d’une  liaison  :  plus 
k  est  grand,  plus  la  liaison  est  forte  et  plus  le 
nombre  d’onde  d’absorption  (To  est  eleve. 
k  est  appelee  constante  de  force  de  la  liaison. 


2. 2. 1.2.  Modele  quantique 

D’apres  la  mecanique  quantique,  il  existe  un  ensemble  dis- 
cret  de  valeurs  pour  F  energie  vibrationnelle  Ev ,  donnees 
par  la  relation  :  Ev  =  h .  Vq  .  ( V  +  i ) 

V  etant  un  entier  positif  ou  nul  appele  nombre  quantique 
vibrationnel. 

Meme  dans  son  niveau  fondamental  ( v  =  0),  une  molecule 
diatomique  possede  une  energie  de  vibration  :  il  n’existe 
pas  de  molecule  au  repos. 


Les  niveaux  energetiques  sont  equidistants  et  F  experience 
montre  que  les  transitions  permises  correspondent  a 
Av  =  +  1,  e’est-a-dire  a  Fabsorption  d’un  rayonnement 
electromagnetique  de  frequence  Vo . 

Remarques  : 

•  Les  transitions  entre  niveaux  vibrationnels  s’ accompa- 
gnent  aussi  de  transitions  entre  niveaux  rotationnels  :  on 
observe,  sur  un  spectre  I.R.,  non  pas  des  pics,  mais  des 
bandes  d’absorption,  plus  ou  moins  larges. 

•  Toutes  les  liaisons  ne  donnent pas  d' absorption  en  infra¬ 
rouge  :  une  etude  plus  complete  montre  qu’ilfaut  une 
variation  du  moment  dipolaire  de  la  molecule  pour 
observer  une  absorption  notable  :  les  liaisons  syme- 
triques  n’absorbent  que  tres  peu. 


2.2.2.  Vibration  des  molecules  polyatomiques 

Dans  le  cas  des  molecules  polyatomiques,  la  situation  est 
beaucoup  plus  complexe  :  les  differents  oscillateurs  consti- 
tues  de  deux  atomes  lies  par  une  liaison  covalente  sont 
couples.  Les  liaisons  subissent  non  seulement  des  mou- 
vements  de  vibration,  d'elongation,  mais  egalement  divers 
mouvements  de  deformation  angulaire  qui  modifient  les 
angles  des  liaisons. 


Le  document  6 
presente  les  divers 
modes  vibration¬ 
nels  qui  peuvent 
exister  au  niveau 
d’unatomede  car- 
bone  tetraedri- 
que. 


•  Lors  des  vibra¬ 
tions  d’elonga- 
tion  ou  de  valence 

( stretching ),  la 
distance  entre  les 
atomes  croit  et 
decroit,  ceux-ci 
restant  dans  l’axe 
de  la  liaison. 

•  Lors  des  vibra¬ 
tions  de  defor¬ 
mation  angulaire 

(bending),  les 
angles  des  liai¬ 
sons  varient. 

Les  modes  de 
vibration  peuvent 
etre  symetriques 
ou  asymetriques. 


deformation  ( bending ) 

dans  le  plan 

hors  du  plan 

X' 

asymetrique 
(rotation  plane) 

asymetrique 

(balancement) 

('VJ 
■/  \ 

U\  /j 

A 

symetrique 

(cisaillement) 

symetrique 

(torsion) 

Doc.  6  Modes  de  vibration  pou- 
vant  exister  au  niveau  d’un  atome 
de  carbone  tetraedrique. 
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Une  molecule  polyatomique  peut  done  presenter  un  tres 
grand  nombre  de  modes  de  vibration  (pour  une  molecule 
comportant  n  atomes,  il  y  a  (3n  -  6)  modes  de  vibration 
et  (3n  -  5)  si  la  molecule  est  lineaire).  A  chacun  d’eux  cor¬ 
respond  une  frequence  de  resonance  Vq. 

En  general,  la  frequence  de  vibration  d’elongation  de  cer¬ 
tains  groupes  d’atomes  depend  peu  du  reste  de  la  mole¬ 
cule  :  les  nombres  d’onde  d’absorption  permettent  alors 
simplement  la  reconnaissance  de  certaines  liaisons. 

2.3  •  Bandes  d'absorption  caracteristiques 

■  Le  document  7  rassemble  les  nombres  d’onde  des  absorp¬ 
tions  caracteristiques  de  quelques  groupes  fonctionnels 
classiques  en  Chimie  organique. 


Parmi  les  valeurs,  nous  noterons  : 


liaison 

o 

II 

u 

O-H 

N-H 

u 

ii 

u 

Ctet-H 

Ctri-H 

Cdi-H 

o 

(cm-1) 

1  700 

3  550* 

3  200 

1  650 

2  900 

3  100 

3  300 

•  Valeur  dependant  de  l’association  par  liaison  hydrogene  (cf. 
chap.  11). 

Remarques  : 

•  La  position,  la  forme  et  la  largeur  des  bandes  sont  carac¬ 
teristiques. 

•  Plus  la  liaison  est  forte,  plus  le  nombre  d’onde  (To 
associe  a  une  vibration  d’  elongation  est  forte  (exemple  : 
Cf(  =c  >  aC=C  >  Ofc-c)- 

•  Generalement,  pour  les  vibrations  d’ elongation,  le  nombre 
d’  ond e  de  resonance  est  plus  grand  que  pour  les  vibra¬ 
tions  de  deformation. 

Nous  pouvons  considered  en  premiere  approximation,  que  : 
-  entre  4  000  et  1  300  enr1,  il  s’agit  essentiellement  de 
bandes  de  vibration  d’  elongation  ; 

-entre  1  300  et  600  enr1 ,  se  trouvent  la plupart  des  bandes 
de  vibration  de  deformation. 

2.4  •  Exploitation  d'un  spectre  I.R. 

2.4.1.  Les  differents  domaines  d'un  spectre  I.R. 

Lors  de  l’etude  d’un  spectre  I.R.,  il  faut  distinguer  plu- 
sieurs  domaines  : 

•  La  region  4  000  -  1  300  cm"1  dans  laquelle  les  bandes 
observees  sont  relativement  caracteristiques  du  type  de 
liaison  :  elles  correspondent  aux  vibrations  d’elongation 
des  groupes  fonctionnels  possedant  des  liaisons  multiples 
ou  des  liaisons  simples  avec  un  atome  leger. 


•  La  region  1  300  -  600  cm"1,  complexe,  appelee  parfois 
empreinte  digitale  dans  laquelle  se  trouvent  de  nombreuses 
bandes  de  vibration  de  deformation,  mais  aussi  d’elonga¬ 
tion  des  liaisons  simples  C-O.  Cette  zone  est  tout  a  fait 
caracteristique  de  la  molecule,  mais  il  est  en  general  dif¬ 
ficile  d’attribuer  les  pics  observes  a  des  groupes  d’atomes 
precis. 

2.4.2.  Comment  exploiter  un  spectre  I.R.  ? 

L’etude  complete  et  detaillee  d’un  spectre  I.R.  est  une  ope¬ 
ration  longue  et  difficile,  affaire  de  specialistes.  Elle  est 
rarement  realisee  dans  l’interpretation  courante.  On  se 
limite  le  plus  souvent : 

-  au  reperage  et  a  l’identification  des  bandes  caracteris¬ 
tiques  des  groupes  fonctionnels,  grace  aux  tables  exis- 
tantes  ; 

-  a  la  comparaison  du  spectre  etudie  et,  en  particulier,  de 
la  region  «  empreinte  digitale  »  avec  un  spectre  de  refe¬ 
rence. 

2.4.3.  Utilisation  pratique  des  spectres  I.R. 

Classiquement,  l’etude  d’un  spectre  I.R.  permet  : 

-  d’identifier  un  compose  inconnu  ou,  tout  du  moins,  ses 
groupes  fonctionnels  ; 

-  de  verifier  la  purete  d’un  produit  connu,  par  l’absence 
de  bandes  signalant  la  presence  de  composes  etrangers ; 

-  de  suivre  un  processus  reactionnel  en  etudiant  L  appari¬ 
tion  ou  la  disparition  des  bandes  caracteristiques  de  cer¬ 
tains  groupes  fonctionnels. 

2.5  •  Aspect  experimental 

On  peut  realiser  le  spectre  I.R.  d’un  compose  quel  que 
soit  son  etat  physique.  Les  solides  peuvent  etre  exami¬ 
nes  en  suspension  dans  une  paraffine  liquide  (par  exemple, 
le  nujol)  ou  par  pastillage  dans  le  bromure  de  potassium 
anhydre1*). 

Les  liquides  peuvent  etre  etudies  purs  en  disposant  une 
goutte  sur  l’une  des  fenetres  en  chlorure  de  sodium  qui 
constituent  la  cellule  (demontable)  ou  en  solution  dans  un 
solvant  convenablement  choisi.  Bien  sur,  les  cuves  et  les 
solvants  eventuellement  utilises  doivent  etre  transparents 
au  rayonnement  infrarouge.  Les  techniques  applicables 
aux  gaz  sont  plus  particulieres  et  ne  sont  pas  evoquees  ici. 

(*)  Le  pastillage  consiste  a  incorporer  le  produit  solide  a  etu- 
dier  dans  du  bromure  de  potassium  anhydre  :  la  poudre  broyee 
et  homogeneisee  est  soumise  a  une  forte  pression,  ce  qui  per¬ 
met  l’obtention  d’une  pastille. 

V _ _ _ / 
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liaison 

nature 

nombre  d’onde  (cm-1) 

intensite 

O-H  alcool  libre 

valence 

3580-3670 

F ;  large 

O-H  alcool  lie 

valence 

3200  -  3400 

F ;  large 

N-H  amine 

valence 

3100-3500 

m 

imine 

N-H  amide 

valence 

3100-3500 

F 

Cdi-H(*) 

valence 

3300-3310 

m  ou  f 

C,„-H 

valence 

3000-3100 

m 

Ctrj-H  aromatique 

valence 

3030-3080 

m 

Ctet-H 

valence 

2800  -  3000 

F 

Cm-H  aldehyde 

valence 

2750-2900 

m 

O-H  acide  carboxylique 

valence 

2500-3200 

F  a  m  ;  large 

C  =  C 

valence 

2100-2250 

f 

C  =  N 

valence 

2120-2260 

F  ou  m 

C  =  0  anhydride 

valence 

1700-  1840 

F  ;  2  bandes 

C  =  0  chlorure  d’acyle 

valence 

1770-  1820 

F 

C  =  0  ester 

valence 

1700-  1740 

F 

C  =  0  aldehyde  et  cetone 

valence 

1650-  1730 

abaissement  de  20  a  30  cm-1 
si  conjugaison 

F 

C  =  0  acide 

valence 

1680-  1710 

F 

u 

II 

u 

valence 

1625-  1685 

m 

C  =  C  aromatique 

valence 

1450-  1600 

variable  ;  3  ou  4  bandes 

N  =  0 

valence 

1510-  1580 

1325  -  1365 

F  ;  2  bandes 

C  =  N 

valence 

1600-  1680 

F 

N-H  amine  ou  amide 

deformation 

1560-  1640 

F  ou  m 

C,e,-H 

deformation 

1415-1470 

F 

Qa-H  (CH3) 

deformation 

1365  -  1385 

F  ;  2  bandes 

C-0 

valence 

1050-  1450 

F 

C-C 

valence 

1000-  1250 

F 

C-F 

valence 

1000-  1040 

F 

Ctrj-H  aromatique 
monosubstitue 

deformation 

730-770 

690  -  770 

F  ;  2  bandes 

Ctrj-H  aromatique 

o-disubstitue 

deformation 

735  -770 

F 

m-disubstitue 

deformation 

750-810 

680-725 

F  et  m  ;  2  bandes 

p-disubstitue 

deformation 

800-860 

F 

Ctrj-H  aromatique 

trisubstitue 

1,2,3 

deformation 

770  -  800 

685-720 

F  et  m  ;  2  bandes 

1,2,4 

deformation 

860  -  900 

800-860 

F  et  m  ;  2  bandes 

1,3,5 

deformation 

810-865 

675-730 

F  ;  2  bandes 

C-Cl 

valence 

700  -  800 

F 

C-Br 

valence 

600-750 

F 

C-I 

valence 

500  -  600 

F 

F  :  fort ;  m  :  moyen  ;  f  :  faible 

Doc.  7  Table  des  nombres  d’onde  des  vibrations  de  valence  et  de  deformation  de  quelques  groupes  fonctionnels. 


(*)  Bien  distinguer  les  atomes  de  carbone  tetragonaux  (notes  Qet),  trigonaux  (notes  Ctri)  et  digonaux  (notes  C^i). 
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Programmes 


programme  de  la  premiere  periode  commune 


I.  Architecture  de  la  matiere 


1.1.  Classification  periodique  des  elements 

II  s'agit  d'une  premiere  approclie  simple  de  la  description  du  comportement  des  electrons  dans  les  atomes,  Vobjectif 
premier  est  de  savoir  ecrire  correctement  la  configuration  electronique  d'un  atome  dans  son  etat  fondamental .  Cette 
etude  est  completee  lors  d'un  TP  -  cours  consacre  a  la  reactivite  comparee  de  quelques  corps  purs  simples  compte-tenu 
de  la  position  de  leur  element  constitutif  dans  la  classification  periodique  (les  halogenes,  et  quelques  elements  repre- 


sentatifs  de  la  troisieme  periode). 

•  Introduction  des  nombres  quantiques  :  n,  1,  m;  et  ms. 
Existence  de  niveaux  d'energie  quantifies  dans  l'atome  , 
degenerescence  de  ces  niveaux. 

•  Configuration  electronique  d'un  atome  ou  d'un  ion  ( a  I'etat 
fondamental ) ;  principe  de  Pauli,  regies  de  remplissage. 

•  Construction  de  la  classification  periodique  ;  structure 
en  blocs. 

•  Evolution  de  quelques  proprietes  atomiques  :  energie  d'io- 
nisation,  affinite  electronique  et  electronegativite  de  Mulliken. 


•  Electrons  de  coeur,  electrons  de  valence. 

1.2  Structure  electronique  des  molecules 

•  Liaison  covalente  localisee  :  notation  de  Lewis. 

•  Regie  de  l'octet 

•  Liaison  covalente  delocalisee  :  mesomerie  et  resonance. 

•  Prevision  de  la  geometrie  par  la  methode  de  Repulsion 
des  Paires  Electroniques  de  la  Couche  de  Valence  (VSEPR). 
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II.  Cinetique  des  systemes  chimiques 


II  s’agit  d'une  presentation  generate.  On  se  limite  a  une  definition  de  la  vitesse  en  reacteur  ferme ,  les  reacteurs  ouverts 
etant  absolument  hors  programme.  Les  seances  de  travaux  pratiques  permettent  de  souligner  le  caractere  experimen¬ 
tal  de  la  cinetique  chimique.  L'outil  informatique  limite  tout  exces  de  calcul  litteral :  il  permet  de  donner  la  priorite  a 
la  definition  des  concepts  essentiels. 

Defagon  generate,  on privilegie  I'approche  physico-chimique  de  la  cinetique.  Les  methodes  colorimetrique ,  conducti- 
metrique,  pH-metrique,  spectrophotometrique  sont  utilisees  en  travaux  pratiques  pour  suivre  T evolution  d'une  concen¬ 
tration  ou  d'une  grandeur  physique  aufil  du  temps. 

Les  phenomenes  de  catalyse  ne  sont  pas  abordes  en  tant  que  tels  mais  peuvent  etre  signales  lors  de  travaux  diriges  ou 


de  travaux  pratiques. 

11.1.  Vitesses  en  cinetique  chimique 

•  Vitesses  de  disparition  d'un  reactif  et  de  formation  d'un  pro- 
duit,  dans  le  cas  d'un  reacteur  ferme  de  composition  uniforme. 

•  Avancement  d’une  transformation  representee  par  une 
equation  stcechiometrique  unique. 

•  Vitesse  de  reaction,  dans  ce  meme  reacteur,  pour  une 
transformation  representee  par  une  equation  stcechiome¬ 
trique  unique. 

11.2.  Facteurs  de  la  cinetique.  Lois  de  vitesse 

•  Loi  de  vitesse  :  reaction  avec  ordre  ;  reaction  sans  ordre. 
Exemples. 

•  Degenerescence  de  V ordre. 

•  Temps  de  demi-reaction  vis-a-vis  d'un  reactif  limitant, 
dans  le  cas  d'un  ordre  simple  :  zero,  un  ou  deux. 


•  Loi  empirique  d'Arrhenius  ;  energie  d'activation. 

11.3.  Mecanismes  reactionnels  en  cinetique 
homogene 

•  Cinetique  formelle  :  reactions  inverses  l'une  de  l'autre, 
reactions  paralleles,  reactions  consecutives. 
Approximation  de  I'etat  quasi-stationnaire(AEQS). 

•  Processus  elementaires,  molecularite  d’un  processus, 
intermediaires  reactionnels,  etat  de  transition. 

•  Interpretation  microscopique  qualitative  du  role  de  la 
temperature  et  des  concentrations  sur  la  vitesse  d'un  pro¬ 
cessus. 

•  Mecanismes  en  sequence  ouverte  (par  stades). 

•  Etape  cinetiquement  determinante. 

•  Mecanismes  en  sequence  fermee  (en  chaine). 

•  Longueur  de  chaine. 


Programmes 


III.  Structure,  reactivite  et  synthese  en  chimie  organique 

Cette  etude  a  pour  objectif  principal  I'initiation  a  la  synthese  organique.  La  nomenclature  des  composes  etudies  est 
donnee.  Le  plus  souvent,  on  debute  par  des  constatations  experimentales  que  Von  interprete  a  I’aide  de  modeles  (meca- 
nismes  limites  par  exemple ).  On  pourra  evoquer  le  postulat  de  Hammond  dans  le  cadre  d'un  controle  cinetique.  On  uti¬ 
lise  (sans  justification)  la  caracterisation  de  quelques  groupes  fonctionnels  a  Vaide  de  spectres  infra-rouge. 


111.1.  Stereochimie  des  molecules  organiques 

•  Representations  de  Newman,  de  Cram  et  perspective. 

•  Stereo-isomerie  de  configuration  :  Z  et  E,  R  et  S,  enan- 
tiomerie  et  diastereoisomerie. 

•  Conformation  :  ethane,  butane. 

•  Conformation  :  cyclohexane  et  cyclohexanes  mono  et 
disubstitues. 

111. 2.  Reactivite  de  la  double  liaison  carbone- 
carbone 

•  Addition  electrophile  et  addition  radicalaire,  (hydrata- 


tion,  hydrohalogenation  et  halogenation) ;  mecanismes. 

•  Coupures  par  ozonolyse  (mecanisme  exclu). 

III. 3.  Les  organomagnesiens  mixtes 

•  Preparation  des  organomagnesiens  mixtes,  conditions 
experimentales. 

•  Nucleophilie,  basicite  des  organomagnesiens  mixtes. 

•  Reactions  sur  le  groupe  carbonyle  (cetones,  aldehydes, 
esters,  chlorures  d'acyle,  anhydride  d'acide)  sur  le  dioxyde 
de  carbone,  sur  le  groupe  nitrile  et  sur  les  epoxydes. 


L  programme  de  la  deuxieme  periode  specifique  a  l  option  PC 


I.  L'architecture  moleculaire  de  la  matiere  (suite) 

Cette  partie  constitue  un  approfondissement  des  notions  abordees  en  premiere  periode. 


1.1.  Le  modele  quantique  de  I'atome 

•  Densite  de  probabilite  de  presence  de  l'electron  pour  une 
espece  hydrogenoi'de. 

•  Atomes  polyelectroniques  :  approximation  orbitalaire, 
notion  de  charge  effective  dans  le  modele  de  Slater ;  expres¬ 
sions  de  l'energie  pour  les  atomes  hydrogeno'ides  et  pour 
les  atomes  polyelectroniques 

•  Representations  graphiques  des  parties  radiales  et  angu- 
laires  des  orbitales  atomiques  (O.A.)  s,  p  et  d. 

.  Rayon  atomique 

•  Rayon  ionique 

1.2.  Structure  electronique  des  molecules 

•  Description  des  molecules  diatomiques  homonucleaires  : 
_  principe  de  construction  des  orbitales  moleculaires  par 
combinaison  lineaire  d'orbitales  atomiques  de  meme  syme- 
trie  ;  notion  de  recouvrement  de  deux  OA. 

_  commentaire  du  diagramme  des  orbitales  moleculaires 
des  molecules  diatomiques  homonucleaires  des  elements 
de  la  deuxieme  periode. 

1.3.  Existence  d'interactions  de  faible  energie 

•  Interactions  de  Van  der  Waals. 

•  Liaison  hydrogene. 


II.  Structure  et  reactivite  en  chimie 
organique  (suite) 

11.1.  Les  liaisons  simples  carbone-halogene 

•  Reactions  de  substitution  nucleophile  :  mecanismes  limites 
SN1  et  SN2  ;  stereochimie. 

•  Reactions  d'elimination  :  mecanisme  limite  E2,  stereo¬ 
chimie. 

11.2.  Les  liaisons  simples  carbone-azote 

•  Basicite  des  amines. 

•  Reactivite  nucleophile  :  alkylation  (mecanisme). 

11.3.  Les  liaisons  simples  carbone-oxygene 

•  Acido-basicite  des  alcools. 

•  Obtention  dethers-oxydes  :  synthese  de  Williamson 
(mecanisme). 

•  Passage  d'un  alcool  a  un  derive  monohalogene  : 

_  par  HX  ( mecanisme )  (X=Cl,  Br.  I), 

_  par  PCI3,  PBrj  et  SOCI2. 

•  Deshydratation  intramoleculaire  d'un  alcool  en  milieu 
acide  :  passage  a  un  alcene. 
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III.  Thermodynamique  des  systemes  chimiques 


111.1.  Application  du  premier  principe  de  la  thermodynamique 

Cette  partie  est  developpee  en  relation  avec  le  programme  de  thermodynamique  physique.  L'objectif  est  double  : 

_  illustrer  sur  les  systemes  chimiques  la  notion  de  bilan  enthalpique  pour  acceder  aux  effets  thermiques  en  reacteur 
isobare, 

—  apprendre  a  calcuier  Venergie  interne  et  I'enthalpie  standard  de  reaction  pour  une  temperature  quelconque.  Ces  deux 
grandeurs  de  reaction  sont  a  la  base  de  i'etude  de  la  transformation  chimique. 


1.  Modeles  utilises  pour  etudier 
les  transformations 

•  Reacteurs  isobares  ou  isochores,  reacteurs  isothermes  ou 
adiabatiques.  Quantite  de  chaleur  mise  en  jeu  lors  d'une 
evolution  isochore  ou  isobare. 

2.  Grandeurs  molaires  standard  de  reaction. 

•  Etats  standard  d'un  constituant  pur  :  gaz  parfait  et  etat 
condense  ;  grandeur  molaire  standard. 

•  Systeme  ferme  siege  d'une  transformation  physico-chi- 
mique  : 

_  energie  interne  standard  de  reaction  ArU°  ; 


_  enthalpie  standard  de  reaction  ArH°  ; 

_  variation  de  ces  grandeurs  avec  la  temperature. 

•  Signe  de  ArH°  :  definition  d'une  reaction  endothermique 
ou  exothermique. 

•  Effets  thermiques  en  reacteur  isobare  : 

_  transfert  thermique  en  reacteur  isobare  isotherme  (rela¬ 
tion  AH  =  Qp  =  £;  ArH°  pour  un  ensemble  de  gaz  parfaits 
et/ou  de  corps  purs) 

_  variation  de  temperature  en  reacteur  adiabatique  isobare 
(bilan  enthalpique  et  echauffement  du  reacteur  siege  d'une 
reaction  exothermique). 


III. 2.  Equilibres  chimiques  en  solution  aqueuse 

La  reflexion  sur  les  phenomenes  est  privilegiee  en  evitant  toute  derive.  On  etudie  des  cas  simples  et  realistes  ou  le  sys¬ 
teme  etudie  est  determine,  in  fine  ,  par  la  recherche  de  V avancement  a  I'equilibre  d'une  seule  reaction.  L'outil  infor- 
matique  est  utilise  comme  aide  a  l' interpretation  des  resultats  experimentaux.  La  redaction  assez  succincte  de  ce  cha- 
pitre  prend  en  compte  I'explicitation  des  TP  -  cours  correspondants. 


•  Notion  de  couple  acide/base,  domaine  de  predominance 
en  fonction  du  pH. 

•  Calculs  simples  de  pH  (solutions  courantes,  melange 
tampon,  ampholyte). 

•  Complexes  :  definition,  constante  de  formation  ou  de 
dissociation.  Domaine  de  predominance. 

•  Composes  peu  solubles  ,  critere  de  precipitation,  solu- 
bilite,  domaine  d'existence. 


•  Couple  oxydant/reducteur  ;  potentiel  d'electrode  ;  for- 
mule  de  Nernst. 

Reactions  d’oxydoreduction,  constante  d’equilibre,  previ¬ 
sion  du  sens  devolution  spontane. 

•  Titrages  acido-basiques,  redox,  de  complexation  et  de 
precipitation. 


A 

Absorbance  84 
Acide  484 

Acide  de  Lewis  43,  208 
Acide  faible  488 
Acide  fort  488 
Acte  elementaire  126 
Actinides  20 
Action  262 
Activite  480 
Addition  anti  211 
Addition  de  R-Mg-X  246  : 

Affinite  electronique  24 
Alcalins  20 
Alcaloi'de  387 
Alcene  205 

Alcene  spectroscopie  410 
Alcool 

-  acidite  411,  413 

-  basicite  412,  413 

-  classe  404 

-  deshydratation  420 

-  nomenclature  404 

-  nucleophilie  412,  413 

-  spectroscopie  409 
Aldehyde  et  cetone  225,  246 
Alkoxyalcane  405 
Alkylation  244 

Amine 

-  alkylation  396 

-  basicite  394 

-  classe  388 

-  nomenclature  389 

-  nucleophilie  394 

-  proprietes  physiques  390 

-  spectroscopie  392 
Amo^age  144 
Ampholyte  485 
Amphotere  485 
Anhydride  d’ acide  249 
Aniline  389 

Anode  580 

Approximation  de  Born-Oppenheimer 
275,  297 

Approximation  d’Ellingham  448 
Approximation  etat  quasi  stationnaire 
111,137 

Approximation  orbitalaire  276 
Arrhenius  75 


INDEX 

Atome  14 

Atome  asymetrique  174 
Atome  d’hydrogene  8 
Atome  polyelectronique  9 
Autoprotolyse  485 
Attachement  electronique  23,  462 
Avancement  de  reaction  70 
Avancement  final  483 

B 

Base  484 

Base  de  Lewis  44,  208 
Base  faible  488 
Base  forte  488 
Beer-Lambert  84 
Bilan  majeur  146 
Bilan  mineur  146 
Blocs  s,p,df  11,  184 

c 

Calorimetrie  454 
Capacite  calorifique  446 
Carbocation  217 
Catalyse  heterogene  77 
Catalyse  homogene  77 
Catalyseur  77 

Catalyseur  de  transfert  de  phase  395 

Cathode  580 

Cellule  galvanique  580 

Centre  actif  135 

Chaleur  latente  464 

Charge  formelle  41 

Chelation  337 

Chiralite  181 

Chlorure  d’acyle  249 

Choc  efficace  131 

Classification  periodique  15 

Complexation  529 

Complexe  524 

Compose  hypervalent  39 

Concentration  molaire  68 

Conductimetrie  83 

Configuration  174 

Configuration  electronique  10 

Configuration  R,  S  178 

Configuration  Z,  E  180 

Conformation  167 

Conformation  bateau  170 

Conformation  chaise  169 


Conformation  decalee  167 
Conformation  eclipsee  167 
Constante  d’acidite  486 
Constante  d’ecran  277,  280 
Constante  d’equilibre  482 
Constante  de  dissociation  525 
Constante  de  stabilite  525 
Constante  de  vitesse  75 
Controle  cinetique  103,  356 
Controle  thermodynamique  106 
Coordinence  524 
Coordonnee  de  reaction  130 
Corps  simple  15 
Couche  electronique  1 0 
Couple  acide-base  524 
Couple  redox  575 
Cyclene  205 
Cyclohexane  169 

D 

Dalton  69 
Debye  45 

Degenerescence  de  Lordre  85 
Demi-pile  580 
Densite  de  probability  263 
Derive  ethylenique  205 
Derives  halogenes  352 
Diagramme  correle  311 
Diagramme  d’O.M.  310 
Diagramme  de  distribution  488 
Diagramme  de  predominance  488, 

526 

Diagramme  non  correle  310 

Diastereoisomere  185 

Dioxane  235 

Dioxyde  de  carbone  251 

Dipole  induit  331 

Dipole  instantane  332 

Dipole  permanent  330 

Domaine  d’existence  554 

Domaine  de  predominance  488,  589 

Dosage  d’oxydoreduction  594 

Durete  de  l’eau  541 

E 

E.D.T.A.  539 
E.S.C.A.  317 
Eau  338,  479,  577 
Echelle  de  Mulliken  26 

£ 
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Echelle  de  Pauling  26 
Effet  d’ecran  276 
Effet  d’ induction  332 
Effet  d’ion  commun  553 
Effet  d’orientation  330 
Effet  de  dispersion  333 
Effet  Kharasch  223 
Effet  photoelectrique  6 
Einstein  6 

Electrode  au  calomel  585 
Electrodes  584 
Electrolyte  479 
Electron  14 

Electronegativite  25,  56 
Electrons  de  cceur  13 
Electrons  de  valence  13 
Electrophile  208 
Element  chimique  15 
Elimination 

-  bimoleculaire  E2  370 

-  monomoleculaire  El  374 

-  reaction  d’  368 
Ellingham  448 
Enantiomere  183 
Energie  d’activation  75 
Energie  d’ionisation  21,  284,  463 
Energie  de  dissociation  466 
Energie  de  liaison  44,  466 
Energie  interne  439 

Energie  interne  de  reaction  444 
Energie  orbitalaire  282 
Energie  potentielle  d’activation  130 
Epoxyde  252 

Especes  intermediaires  109 
Ester  249 

Etape  cinetiquement  determinante 
110,137 

Etat  de  transition  1 30 

Etat  excite  8 

Etat  fondamental  8 

Enthalpie  439 

Enthalpie  de  reaction  444 

Enthalpie  standard  de  formation  460 

Epoxyde  405 

Equation  de  Schrodinger  264 
Equilibre  acido-basique  478 
Etat  standard  441 
Etat  standard  de  reference  442 
Ether  235 

Ether-couronne  406 
Ether-oxyde  405 
Etoile  des  couleurs  320 
Evolution  d’un  systeme  482 


F 

Facteur  cinetique  73 
Facteur  preexponentiel  76 
Fixation  electronique  23 
Fonction  d’onde  263 
Fonctions  propres  264 
Force  de  van  der  Waals  333 
Formule  brute  164 
Formule  de  constitution  164 
Formule  de  Nernst  584 
Formule  mesomere  46 
Formule  semi-developpee  164 
Formule  topologique  164 

G 

Gaz  nobles  20 
Gillespie  52 

Grandeur  de  reaction  443 
Grignard  234 

H 

Halogenation  209 
Halogenes  20 
Halogenoalcanes  352 
Halogenure  d’alkyle  352 
Heisenberg  262 
Hess  458 
Heteroatome  164 
Hund  11 

Hybride  de  resonance  50 
Hydratation  220 
Hydrogenoide  277 
Hydrohalogenation  215 
Hydrolyse  357 
Hydrophile  408 
Hydrophobe  408 
Hydroxyde  amphotere  562 
Hypervalence  39 

I 

Indicateur  colore  redox  598 
Indicateurs  colores  504 
Indice  de  coordination  524 
Indice  de  liaison  304 
Inegalite  d’Heisenberg  262 
Initiation  144 
Integrale  d’echange  303 
Integrale  de  recouvrement  299 
Interaction  de  Debye  332 
Interaction  de  Keesom  330 
Interaction  de  London  332 
Interaction  de  van  der  Waals  330 
Interactions  intramoleculaires  35 


Intermediaires  reactionnels  111 
Inversion  de  configuration  183 
Inversion  de  Walden  359 
Ion  alcoolate  414 
Ion  hydronium  485 
Ion  oxonium  485 
Isodensite  de  probability  272 
Isomerie  1 80 

K 

Kirchhoff  447 
Klechkowski  10,  283 

L 

Lanthanides  20 
Lennard-Jones  333 
Lewis  40 

Liaisons  conjuguees  321 
Liaison  covalente  35 
Liaison  dative  36 
Liaison  de  coordination  36 
Liaison  delocalisee  49 
Liaison  hydrogene  335 
Liaison  pi  38,  207 
Liaison  sigma  38,  208 
Ligand  524 
Ligne  d’ isodensite  308 
Loi  d’Arrhenius  75 
Loi  de  Beer  -  Lambert  84 
Loi  de  Biot  184 
Loi  de  Dalton  69 
Loi  de  Hess  458 
Lois  de  Kirchhoff  447 
Longueur  de  chaine  148 
Longueur  de  liaison  44 

M 

Manometrie  83 
Mecanique  quantique  7 
Mecanisme  en  chaine  137 
Mecanisme  par  stades  137 
Mecanisme  reactionnel  126,  356 
Melange  homogene  68 
Melange  racemique  185 
Mendeleiev  15 
Mesomerie  47 
Methode  C.L.O.A.  298 
Methode  de  Mohr  566 
Methode  differentielle  88 
Methode  integrale  88 
Methode  VS.E.P.R.  52 
Milieu  exterieur  68 
Modele  moleculaire  165 


Molecularite  127 
Moment  cinetique  266 
Moment  dipolaire  45,  57,  330 

N 

Nernst  583 

Neutron  14 

Nitrile  249 

Niveau  degenere  8 

Nombre  d’oxydation  575 

Nombre  de  charge  14 

Nombre  de  charge  effectif  277,  280 

Nombre  de  masse  14 

Nombre  quantique  265 

Nombre  stcechiometrique  70 

Nombres  quantiques  7 

Normation  264 

Nucleophile  208 

Nurnero  atomique  14 

o 

Octet  reduit  38 
Olefine  205 
Operateurs  264 
Orbitale  atomique  8,  266 
Orbitale  d  27 1 
Orbitale  moleculaire  297 
Orbitale 

-  antiliante  301 

-  antisymetrique  300 

-  B.V.  319 

-  frontieres  320 

-  H.O.  319 

-  liante  301 

-  moleculaire  300 

-  orthogonales  301 

-  pi  7t  309 

-  sigma  o  302 

-  symetrique  300 
Orbitale  p  270 
Orbitale  s  270 
Ordre  de  reaction  74 
Ordre  deux  79 
Ordre  global  74 
Ordre  partiel  74,  85 
Ordre  un  79 

Ordre  zero  78 

Organomagnesiens  234,  238 
Orthophenanthroline  598 
Oxydant  575 
Oxydation  575,  580 
Oxydoreduction  574 
Ozone  225 


Ozonide  225 
Ozonolyse  225 

P 

Parametre  extensif  68 

Parametre  intensif  68 

Partenaire  de  choc  132 

Partie  angulaire  266 

Partie  radiale  266 

Pauli  10,280 

Periode  15 

pH  d’une  solution  486 

Phase  68 

Phenol  405 

Pheromone  191,  205 

Physique  quantique  262 

Photolyse  133,  135 

Pile  Daniell  579 

Pile  de  concentration  591 

Pile  electrochimique  579 

Planck  6 

Polarisabilite  331 

Polarisation  45 

Polarite  des  molecules  57 

Potentiel  d’ electrode  581 

Potentiel  redox  581 

Potentiel  redox  standard  583,  589 

Potentiometrie  585 

Pourcentage  ionique  46 

Pouvoir  rotatoire  1 84 

Pouvoir  tampon  499 

Precipitation  549 

Preference  conformationnelle  172 
Premier  principe  438 
Pression  partielle  69 
Principe  de  Bodenstein  1 1 1 
Principe  de  Pauli  10 
Probability  de  presence  263 
Produit  de  solubilite  551 
Profil  energetique  130 
Propagation  144 
Proton  14 
Pyridine  394 

Q 

Quantification  7 
Quantum  6 

Quotient  de  reaction  48 1 

R 

Radical  135,  223 

Radicaux  porteurs  de  chame  146 

Rayon  atomique  286 


Rayon  covalent  305 
Rayon  de  van  der  Waals  334 
Rayon  ionique  287 
Reactif  356 

Reaction  acido-basique  490 

Reaction  d’ oxydoreduction  577 

Reaction  endothermique  45 1 

Reaction  exothermique  45 1 

Reaction  nulle  483 

Reaction  standard  de  formation  459 

Reaction  totale  483 

Reactions  consecutives  107 

Reactions  jumelles  101 

Reactions  opposees  105 

Reactions  paralleles  101 

Recouvrement  axial  308 

Recouvrement  lateral  309 

Reducteur  575 

Reduction  575,  580 

Regioselectivite  216 

Regiospecificite  216 

Regie  de  Cahn,  Ingold  et  Prelog  175 

Regie  de  Hund  117 

Regie  de  Klechkowski  10 

Regie  de  l’octet  37 

Regie  de  Markovnikov  215,218 

Regie  de  Zaitsev  369 

Regie  des  dix-huit  electrons  39 

Regie  du  duet  37 

Regies  de  Slater  281 

Renversable  126 

Representation  de  Cram  166 

Representation  de  Lewis  40 

Representation  de  Newmann  166 

Resolution  de  racemique  1 89 

Retrosynthese  248 

Rupture  144 

Rupture  homolytique  135 

s 

Schema  reactionnel  356 

Schrodinger  364 

Sels  d’ammonium  389,  395 

Separation  d’enantiomeres  188 

Sigdwick  39 

Slater  281,  297 

Solubilite  339,  550 

Solute  479 

Solution  saturee  550 

Solution  tampon  499 

Solvant  479 

Solvolyse  357 

Sous-couche  10 
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Spectre  d’absorption  9 
Spectre  d’emission  8 
Spectre  de  l’hydrogene  6 
Spectres  6,7 

Spectroscopie  infrarouge  341 
Spectroscopie  photoelectronique  317 
Spectroscopie  UV- visible  319 
Spin  278 

Spin  de  T  electron  7 
Stereoisomere  181 
Stereoselectivite  211 
Stereospecificite  211 
Substitution  nucleophile 

-  bimoleculaire  SN2  359 

-  monomoleculaire  SN 1  363 

-  reaction  de  357 
Substrat  356 
Sulfure  metallique  561 
Synthese  de  Williamson  414 
Systeme  stationnaire  263 


Synthon  204,248 
Systeme  68 
Systeme  ferme  69 
Systeme  isole  69 
Systeme  ouvert  69 

T 

Tableau  d’avancement  70 
Temperature  de  flamme  453 
Temps  de  demi-reaction  78,  86 
Terminaison  144 
Test  de  Lucas  418 
Tetrahydrofurane  235 
Thermolyse  135 
Titrage  acido-basique  502 
Titrage  complexometrique  539 
Titrage  conductimetrique  505,  566 
Titrage  par  precipitation  564 
Transfert  146 

Transformation  isobare  439 


Transformation  isochore  439 
Transformation  isotherme  450 
Transformation  monotherme  450 
Trempe  76 

V 

Valence  37 
Valeurs  propres  264 
Van  der  Waals  330,  333 
Viscosite  342 
Vitesse  de  disparition  7 1 
Vitesse  de  formation  7 1 
Vitesse  de  reaction  7 1 
Vitesse  volumique  72 
Volume  de  polarisabilite  33 1 

w,z 

Williamson  414 
Zaitsev  369 
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H  PREPA  TOUT  EN  UN 


La  collection  H  PREPA  propose  des  ouvrages  clairs  et  complets  pour  faciliter 
I'apprentissage  et  la  progression  des  etudiants  des  Classes  preparatoires  en 
Mathematiques,  Physique  et  Chimie. 

TOUT  LE  PROGRAMME 
DE  CHIMIE  DE  PREMIERE  ANNEE  PCSI 
EN  UN  SEUL  OUVRAGE 


LA  COLLECTION  H  PREPA 


Mathematiques 

Cours  avec  exercices  corriges 
Maths  Tout  en  un  MPSI 
Maths  Tout  en  un  PCSI  PTSI 

Exercices  et  problemes  corriges 
Maths  1re  annee  MPSI  PCSI  PTSI 

Physique 

Cours  avec  exercices  corriges 

Physique  Tout  en  un  MPSI  PCSI  PTSI 


Exercices  et  problemes  corriges 

Physique  1re  annee  MPSI  PCSI  PTSI 

Chimie 

Cours  avec  exercices  corriges 

Chimie  Tout  en  un  MPSI  PTSI 
Chimie  Tout  en  un  PCSI 

Exercices  et  problemes  corriges 

Chimie  PCSI 
Chimie  MPSI  PTSI 
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'  DANGER  ' 


LE 

PHOTOCOPILLAGE 
„  TUELEUVRE  , 


Le  photocopillage,  c'est  I'usage  abusif  et  collectif 
de  la  photocopie  sans  autorisation  des  editeurs. 
Largement  repandu  dans  les  etablissements 
d'enseignement,  le  photocopillage  menace 
I'avenir  du  livre,  car  il  met  en  danger  son  equilibre 
economique  et  prive  les  auteurs  d'une  juste 
remuneration. 

En  dehors  de  I’usage  prive  du  copiste,  toute 
reproduction  totale  ou  partielle  de  cet  ouvrage 
est  interdite. 
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